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Вступ
XIX столiття ознаменувалося вiдкриттям одного з найважливiших
принципiв сучасної науки, який призвiв до об’єднання рiзноманiтних явищ
природи. Згiдно з цим принципом, iснує величина, яка називається енергiєю,
що залишається сталою при будь-яких процесах, що вiдбуваються в природi.
Енергiя – це єдина мiра руху i взаємодiї всiх видiв матерiї.
Iсторично склалось так, що найпершим видом енергiї, яким оволодiло
людство, була теплова енергiя, яка видiлялась в результатi горiння. В
XX столiттi люди навчились використовувати й iншi види енергiї, однак на
сьогоднi, близько 90 % енергiї, забезпечується саме процесами горiння.
Дисциплiна «Фiзика горiння» входить до циклу професiйної та пра-
ктичної пiдготовки студентiв, якi навчаються за напрямом «Прикладна
фiзика i нанотехнологiї», спецiалiзацiї «Фiзика новiтнiх джерел енергiї».
Вона знаходиться в тiсному зв’язку з такими дисциплiнами циклу базової
пiдготовки фiзика-прикладника, як хiмiя, атомна фiзика, термодинамiка i
ґрунтується на них.
В свою чергу, ця дисциплiна розширює кругозiр студента, оскiльки
дає основнi науковi уявлення про процеси горiння, а також створює теоре-
тичну базу на якiй ґрунтуються iншi дисциплiни професiйної та практичної
пiдготовки.
В результатi вивчення дисциплiни, у студентiв формується цiлiсне
уявлення про основнi положення теорiї горiння, виникають загальнi поняття
про процеси горiння, а також вiдбувається отримання навичок, необхiдних
для кiлькiсної оцiнки параметрiв, що описують процеси горiння i вибуху
що протiкають в енергетичних установках.
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Роздiл 1
Основнi понняття та означення теорiї горiння
Процеси горiння i вибуху вiдiграють велику роль у життєдiяльностi
людини. З одного боку, цi процеси широко використовуються в рiзних
галузях сучасної технiки i технологiї. Вiдзначимо лише такi найважливiшi
галузi як теплоенергетика, двигунобудування, транспорт, ракетна технiка i
авiацiя, в яких основними джерелами енергiї є керованi процеси горiння. З
iншого боку, процеси горiння i вибуху часто призводять до катастрофiчних
наслiдкiв — лiсовi пожежi, вибухи парових котлiв i газопроводiв, ядернi
вибухи тощо. Для оцiнки характеристик i наслiдкiв цих явищ необхiдно
знати основнi закономiрностi процесiв, що протiкають при горiння i вибусi
рiзних речовин.
1.1. Основнi поняття фiзики горiння
Горiння — це складний фiзико-хiмiчний процес, при якому
перетворення речовини супроводжується iнтенсивним видiленням
тепла, яскравим свiченням i тепломасообмiном з навколишнiм
середовищем.
У бiльшостi випадкiв горiння вiдбувається в результатi екзотермiчного
окислення речовини, здатної до горiння (пального), деяким окислювачем
(киснем повiтря, хлором, закисом азоту i т.д.). При цьому в процесi беруть
участь два основних компоненти — пальне i окислювач. За цим механiзмом
вiдбувається горiння газiв, нафти, бензину, гасу, деревини, торфу та iнших
горючих речовин — вуглеводнiв, у хiмiчнiй формулi яких є вуглець i водень.
Наприклад, горiння кам’яного вугiлля, що складається в основному з
вуглецю:
C(s) + O2(g) −−→ CO2(g);∆rH = −393, 5 кДж/моль,
де ∆rH < 0 — ентальпiя хiмiчної реакцiї, яка вказує, що при згоряннi
1 молю вуглецю, який знаходиться у твердому станi (s – solid) видiляється
393, 5 кДж енергiї у формi теплоти.
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1.1. Основнi поняття фiзики горiння
Розрiзняють ще такi види процесiв горiння, як тлiння та вибух.
Тлiнням називають безполуменеве горiння твердих тiл. Так горить
кокс, що застосовується у металургiї. (Кокс — кам’яне вугiлля, з якого
попередньо випалили леткi сполуки). При тлiннi, процеси мають низьку
iнтенсивнiсть i свiтiння червоного типу.
Вибух — це процес горiння, що супроводжується видiленням великої
кiлькостi енергiї в обмеженому об’ємi за короткий промiжок часу.
Один i той же вид пального може горiти звичайним шляхом i у
виглядi вибуху. Наприклад, при використаннi в побутi газових пальникiв
ми проводимо звичайний процес горiння. Але якщо заповнити природним
газом весь простiр примiщення, то при виникненнi iскри або полум’я
станеться вибух.
Iнший приклад — горiння пороху. Якщо пiдпалити купку пороху на
повiтрi, то вiн спокiйно згорить. При стрiльбi зi стрiлецької зброї в патронi
вiдбувається детонацiя порохового заряду за допомогою капсуля-детонатора.
У цьому випадку процес носить вибуховий характер.
Горiння може початися самовiльно в результатi самозаймання (напри-
клад, займання торфовища), або iнiцiюватись запалюванням (свiчка авто-
мобiльного двигуна, сiрник, iскра короткого замикання, розпеченi краплi
металу при електрозварюваннi тощо). Перехiд початково повiльної хiмiчної
реакцiї в режим горiння обумовлений нелiнiйною залежнiстю швидкостi
реакцiї вiд температури, яка визначається законом Аренiуса.
Залежно вiд агрегатного стану горючих компонентiв (окислювача або
пального) розрiзняють три типи горiння.
• Гомогенне горiння — горiння газiв i пароподiбнi горючих речовин в
середовищi газоподiбного окислювача.
• Гетерогенне горiння — горiння рiдких i твердих палив (горючих
речовин) в середовищi газоподiбного окислювача. Рiзновидом гетеро-
генного горiння є горiння рiдких крапель палива.
• Горiння вибухових речовин i порохiв.
Горiння являє собою комплекс взаємопов’язаних хiмiчних i фiзичних
процесiв, а, отже, для створення теоретичних основ конкретного процесу
горiння важливо зрозумiти, який процес — фiзичний, чи хiмiчний — є
найповiльнiшим (лiмiтуючим), що визначає швидкiсть всього процесу в
цiлому. Для прискорення всього процесу горiння потрiбно прискорювати
насамперед лiмiтуючий процес.
Область горiння, в якiй час згоряння залежить тiльки вiд швидкостi
хiмiчної реакцiї мiж киснем i пальним, називається кiнетичним. У кiнети-
чної областi проходить, наприклад, тлiння деревного вугiлля або деревини.
Так як тлiння вiдбувається при низькiй температурi, швидкiсть реакцiї
настiльки мала, що швидкiсть дифузiї кисню до поверхнi зазвичай випере-
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джає швидкiсть реакцiї кисня з пальним. У даному прикладi лiмiтуючою
стадiєю є хiмiчна реакцiя, так як вона сама повiльна.
Область горiння, в якiй швидкiсть процесу залежить тiльки вiд часу,
необхiдного для виникнення фiзичного контакту кисню i пального, або вiд
швидкостi iншого фiзичного процесу, називається дифузiйним.
Горiння рiдкого палива вiдбувається зазвичай в дифузiйної областi.
При горiннi рiдкого палива лiмiтує швидкiсть випаровування (а горить
лише пара). Якщо потрiбно прискорити весь процес горiння, то потрiбно
створити умови для кращого випаровування.
Для гомогенних процесiв лiмiтуюча стадiя залежить вiд загального
тиску сумiшi. При високому тиску частота зiткнень реагуючих частинок
дуже велика, тому лiмiтувати може швидкiсть хiмiчної реакцiї. У цьому
випадку горiння вiдбувається в кiнетичнiй областi. У газових сумiшах
процес може протiкати також в дифузiйнiй областi, якщо загальний тиск
низький, так як самою повiльною стадiєю буде взаємна дифузiя i зiткнення
реагуючих частинок. Мiж цими крайнiми випадками є область промiжних
тискiв, при яких важливi обидва процесу — i хiмiчний, i фiзичний.
У дифузiйнiй областi вiдбувається також горiння газу, що виходить з
труби. У цих випадках сумiш парiв i газiв з повiтрям утворюється пiд час
горiння в результатi дифузiї кисню до молекул пального.
При iнтенсивному високотемпературному горiннi твердого палива за-
звичай лiмiтує дифузiя кисню до поверхнi палива i вiдведення продуктiв
вiд поверхнi. У такому процесi йде горiння антрациту, коксу або деревного
вугiлля, коли температура на поверхнi велика, швидкiсть реакцiї дуже
велика. У цьому випадку швидкiсть пiдходу кисню до поверхнi вiдстає вiд
швидкостi хiмiчної реакцiї.
Для процесiв горiння характерна наявнiсть критичних умов виникне-
ння i поширення полум’я — деяких фiксованих значень тиску, температури,
розмiрiв системи, складу горючої сумiшi тощо, при досягненнi яких вiд-
бувається займання сумiшi, поширення полум’я або його згасання. У всiх
випадках для процесу горiння характернi три стадiї — виникнення, пошире-
ння i згасання полум’я.
При займаннi розжареними тiлами, чим менше їхнiй розмiр, тим бiль-
ше повинна бути температура. Тепловi джерела дуже маленьких розмiрiв
не можуть запалити горючi сумiшi.
Не всякi iскри однаковi по своїй здатностi запалювати сумiшi. Iскри,
що виникають при обточуваннi металевих виробiв на наждачному колi, не
можуть запалити сумiшi метану або бензину з повiтрям. Iскри, що утворю-
ються при ударах металу об метал, металу об камiнь i при їх тертi, мають
рiзну займистiсну здатнiсть. Дослiдами установлено, що метано-повiтряна
сумiш не запалюється вiд iскор при сильних ударах сталевих молоткiв об
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сталевi зразки i вiд iскор тертя сталей про карборунд. Однак займання
метано-повiтряних сумiшей може походити вiд iскор, що виникають при
ударах мiж твердою породою i сталлю, а також при тертi твердої породи об
породу. При тертi об породу, займання походить не вiд iскор, що утворюю-
ться при цьому, а вiд теплового впливу розпеченої зони, яка може досягати
1200◦C.
Дослiдним шляхом також встановлено, що тертя сталi об сталь здатне
запалити сумiшi повiтря з воднем, ацетиленом, сiрководнем, коксовим
газом. Тертя алюмiнiєвих сплавiв по сталевих поверхням, покритим iржею,
викликає запалення всiх вiдомих вибухонебезпечних газових сумiшей.
Причиною є екзотермiчна ре-акцiя:
Al + Fe2O3 = Al2O3 + Fe;∆rH = −853, 5 кДж/моль,
що викликає нагрiв мiсця тертя.
Цi знання дозволяють пiдбирати правильнi матерiали для розробки
iнструментiв i механiзмiв, що працюють на вибухонебезпечних дiлянках
(шахти, газовi родовища, що перекачують i заправнi станцiї тощо).
Рiзна займальна здатнiсть рiзних фiзико-хiмiчних процесiв пов’язана з
енергiєю, яка видiляється у формi теплоти i здатна нагрiти дiлянку горючої
сумiшi. Наочним прикладом важливостi енергiї iскор є займання електри-
чними iскрами. Для кожної сумiшi є мiнiмальна потужнiсть електричної
iскри, здатної її запалити. Мiнiмальна потужнiсть залежить вiд складу, тем-
ператури, тиску сумiшi. Збiльшення потужностi iскор веде до розширення
областi займання газових сумiшей. Однак при досягненнi певної потужностi
iскор її збiльшення вже не викликає розширення меж займання сумiшi.
Iскри такої потужностi називають насиченими. Їх використання в приладах
за визначенням концентрацiйних або температурних меж займання дає такi
ж результати, як займання розжареними тiлами або полум’ям. Насиченi
iскри можна вважати рiзновидом високотемпературних джерел займання.
Полум’я завжди є ефективним джерелом запалення. Займання гете-
рогенних горючих сумiшей має свої особливостi, що вiдрiзняють їх вiд
гомогенних горючих сумiшей. З твердих горючих речовин найбiльш схильнi
запаленню волокнистi i подрiбненi матерiали (бавовна, повсть, тканина,
сiно, шерсть, борошняна i кам’яновугiльний пил тощо). Всi вони мають
малу теплопровiднiсть i велику поверхню, що сприяє збереженню теплової
енергiї iскри в невеликому об’ємi горючої речовини i швидкому нагрiву.
Так як iскрою нагрiвається невеликий об’єм твердих горючих речовин, то
утворюються газоподiбнi продукти розкладання i енергiї iскри не достатньо
для утворення горючої сумiшi. Тому займання iскрами супроводжується
не горiнням волокнистих речовин, а тлiнням вуглецевого залишку. Тiльки
бiльш потужнi джерела займання i бiльш тривала їх дiя (полум’я, великi за
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величиною розжаренi тiла) можуть викликати запалення твердих речовин з
утворенням полум’я.
Полум’я завжди є ефективним джерелом запалення не тiльки гомо-
генних газових сумiшей, але й гетерогенних. Для загоряння твердих видiв
палива їх складовi повиннi бути переведенi в газоподiбний стан або пе-
ретворенi в легкозаймисте вугiлля. Для цього потрiбно нагрiв до високої
температури. При цьому утворюються горючi сумiшi з повiтрям, якi за-
ймаються. Так, вiдбувається займання деревини та природного вугiлля.
Першою стадiєю є розкладання палива з утворенням летючих горючих
речовин, або випаровування летючих органiчних речовин палива. Потiм
вiдбувається займання горючої газової сумiшi з повiтрям. На наступному
етапi вiд полум’я запалюється саме тверде паливо.
Горiння рiдкого палива завжди супроводжується випаровуванням
палива i горiнням його парiв. У рiдкому виглядi паливо, як правило, не
окислюється киснем. У результатi згорає тiльки та його частина, яка встигла
випаруватися. Тому в двигунах внутрiшнього згоряння найважливiшу роль
вiдiграє процес уприскування i випаровування крапельок палива. Чим бiльш
ефективнi цi процеси, тим вище ККД i потужнiсть двигуна, i нижче витрата
палива.
За швидкiстю, поширення полум’я горiння подiляється на дефлагра-
цiю i детонацiю. Дефлаграцiйне горiння — це такий режим горiння, при
якому полум’я поширюється з дозвуковою швидкiстю. При детонацiї по-
лум’я поширюється з надзвуковою швидкiстю, наприклад, в повiтрi — зi
швидкiстю бiльше 300 м/с.
Дозвуковое горiння пiдроздiляється на ламинарне i турбулентне.
Швидкiсть ламiнарного горiння залежить вiд складу сумiшi, початкових
значень температури i тиску, а також вiд швидкостi хiмiчних перетворень в
полум’ї. Швидкiсть поширення турбулентного полум’я крiм зазначених фа-
кторiв залежить вiд швидкостi потоку, ступеня i масштабу турбулентностi.
1.2. Iсторiя науки про горiння
В наш час горiння є основним джерелом енергiї. Зазначимо, що понад
85% споживаної енергiї в свiтi має своїм джерелом горiння, бiльшiсть
сучасних технологiй засноване на використаннi горiння. Кiлькiсний опис
цього явища представляє не тiльки суто науковий iнтерес, але також має
велике практичне значення. Вивчення вогню почалося в кам’яному столiттi
як практична проблема для первiсної людини.
За даними археологiї, люди почали користуватися вогнем для обiгрiву
та приготування їжi 600 тисяч рокiв тому, а навчилися отримувати вогонь —
30 тисяч рокiв тому. Порох був винайдений в Китаї, а також використову-
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вався в Японiї бiльше 3 тисяч рокiв тому. Вогню вiдводилося значне мiсце
в раннiх мiфах i легендах, наприклад, в грецькому мiфi про Прометея, що
викрав вогонь у богiв i вiддав його людям.
Першi науковi уявлення щодо полум’я були сформульованi, мабуть,
грецьким фiлософом Гераклiтом, який вважав, що вогонь є одним з основ-
них речовин. З перших теорiй, якi намагалися пояснити сутнiсть процесу
горiння, слiд зазначити теорiю флогiстону. Ця теорiя зiграла вiдому роль
в розвитку хiмiї i, зокрема, у вивченнi процесу горiння. Вона з’явилася в
XVII столiттi в зв’язку з розвитком металургiї.
З цiєї хiмiчної теорiї всi речовини, здатнi до горiння, мiстять особливу
речовину — флогiстон, яке видiляється при горiннi (флогiстон — по-грецьки
«горючий» — флогiстос). Процес горiння з цiєї теорiї полягає в розкладаннi
речовини на флогiстон i залишок — землю. Вважалося, що в вуглецi, сiрцi,
воднi мiститься бiльше флогiстону, нiж у металах. Однак ряд явищ, якi
супроводжують процес горiння, ця помилкова теорiя пояснити не могла.
Видiлити чистий флогiстон i вивчити його, зрозумiло, також не вдалося.
Тому теорiя флогiстону з чинника прогресу в розвитку хiмiї перетворилася
на його гальмо. Бiльшiсть хiмiкiв того часу дотримувалися теорiї флогiстону.
Англiйський вчений Роберт Бойль вважав, що при нагрiваннi металiв
«вогненна матерiя» з’єднується з металами i перетворює їх на окалину.
Оскiльки вага окалини бiльше ваги металу, з якого вона отримана, то, на
думку Бойля, флогiстон має вагу.
Вперше, теорiю флогiстону спростував росiйський вчений М. В. Ло-
моносов (1711− 1765 рр.). Вiн провiв велику кiлькiсть дослiдiв з прожарю-
ванням свинцю i олова у вiдкритих i запаяних посудинах. У цих дослiдах
проводилося зважування речовини до i пiсля прожарювання. При цьому
було показано, що метали при прожареннi з’єднуються з повiтрям i збiльшу-
ються у вазi. Прожарюючи метал в запаяному посудинi, М. В. Ломоносов
знайшов, що хоча на металi i утворюється окалина, але загальна вага
посудини з металом залишається незмiнним. М. В. Ломоносов показав, що
флогiстон не проникає крiзь скло запаяного посудини, а окалина утворює-
ться за рахунок приєднання до металу повiтря, що знаходиться в посудинi.
Своїми дослiдами М. В. Ломоносов виявив не тiльки сутнiсть процесу
горiння, але i встановив основний закон сучасної хiмiї — закон збереження
маси речовини (1756 р.). Пiзнiше, в 1773 р. А. Лавуазьє повторив дослiди
М. В. Ломоносова i показав, що тiльки частина повiтря з’єднується з ме-
талом, причому ця частина мiстить близько 20% вiд об’єму повiтря, тобто
становить частку кисню в повiтрi. Серед вчених, якi жили i працювали
до початку XX столiття, найбiльший внесок у розвиток науки про горiння
внесли П. Бертело, Р. Бунзен, Р. Бекон, А. Лавуазьє, М. В. Ломоносов,
В. А. Мiхельсон, М. Фарадей, С. Чепмен та iншi.
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У ХХ столiттi наука про горiння i заснованi на нiй технологiї стали
швидко розвиватися. У 1926 р. американський iнженер Р. Годдард розробив,
випробував i отримав патент на перший ракету з рiдким паливом. Приблизно
в цей же час в СРСР Ф. А. Цандер створив i випробував ракетнi двигуни на
рiдкому паливi. У 1932 р. в Москвi С. П. Корольовим була створена група
фахiвцiв з вивчення реактивного руху. У серпнi 1933 р. була запущена
перша радянська рiдинна ракета ГИРД-09, а в листопадi 1933 р. — ГВРР-10.
Цi роботи були продовженi С. П. Корольовим, В. П. Глушко та iншими
вченими вже пiсля вiйни. В результатi цих робiт СРСР став пiонером в
освоєннi космосу.
Рис. 1.1. Золота медаль на
честь Я.Б. Зельдовича
Бурхливими темпами наука про горiння поча-
ла розвиватися пiсля Другої свiтової вiйни. Осно-
воположний внесок у науку про горiння був внесе-
ний академiком М. М. Семеновим, який отримав
в 1956 р. Нобелiвську премiю з хiмiї за вiдкрит-
тя ланцюгових розгалужених реакцiй, що вiдiгра-
ють визначальну роль в процесах горiння i вибуху.
М. М. Семенов заснував Iнститут хiмiчної фiзики,
який протягом багатьох рокiв займає провiдне поло-
ження в областi горiння. Видатним вченим в галузi
горiння був академiк Я. Б. Зельдович (тричi Герой
Соцiалiстичної Працi колишнього СРСР). Внесок
у науку про горiння Я. Б. Зельдовича настiльки
великий, що свiтова спiльнота «The Combustion Institute»1 заснувала зо-
лоту медаль його iменi в 1990 р. за досягнення в науцi про горiння, яка
вручається кожнi два роки на Мiжнародних симпозiумах спiльноти.
На стику хiмiчної кiнетики i науки про горiння плiдно працювали
К. К. Андрєєв, А. Ф. Бєляєв, В. В. Воєводський, А. А. Ковальський,
В. Н. Кондратьєв, П. Ф. Похил, Д. А. Франк-Каменецький, Ю. Б. Харитон
i багато iнших видатних вчених. За кордоном наука про горiння iнтенсив-
но розвивається в США, де склалися великi науковi школи дослiдникiв,
очолюванi Ф. А. Вiльямсом, Т. Карманом, Б. Льюїсом, А. К. Оппенгейме-
ром, М. Саммерфiльдом, Г. Ельбi. З європейських вчених в галузi фiзики
горiння можна вiдзначити М. Баррера, А. Г. Гейдона, Луїджi де Лука,
Д. В. Сполдiнга та iнших.
1Web-сайт спiльноти https://www.combustioninstitute.org
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1.3. Основнi областi застосування процесiв горiння
Процеси горiння рiдких, твердих i газоподiбних палив широко ви-
користовуються практично у всiх галузях сучасної технiки i технологiї.
Вiдзначимо найбiльш важливi напрями використання процесiв горiння.
• Найбiльш важливу роль процеси горiння вiдiграють в теплоенергети-
цi. Тепловi електростанцiї використовують енергiю горiння вугiлля,
горючих газiв, i рiдких вуглеводнiв.
• У технологiї отримання чорних i кольорових металiв, скла, керамiки,
цементу, та iнших необхiдних матерiалiв також використовується
енергiя горiння для нагрiвання i плавлення вiдповiдних компонентiв i
сировини.
• Артилерiя, стрiлецька зброя та iншi види озброєнь використовують як
джерело енергiї вибуховi речовини рiзних класiв.
• Велике народногосподарське значення мають вибуховi технологiї, за-
стосовуванi для видобутку вугiлля та iнших корисних копалин, при
будiвельних роботах (зведення гребель, прокладка тунелiв тощо), при
руйнуваннi крижаних заторiв.
• Важливим напрямом у науцi про горiння є екологiчнi аспекти горiння,
що отримали великий розвиток останнiм часом. До них вiдносяться
технологiя спалювання побутових вiдходiв, вивчення механiзмiв утво-
рення екологiчно шкiдливих продуктiв згоряння (оксиди азоту, сажа,
сполуки хлору). Цi дослiдження дозволяють знайти умови, за яких
концентрацiя токсичних речовин у викидах мiнiмальна.
• Одним з найважливiших напрямкiв науки про горiння є вивчення
пожеж (в житлових примiщеннях, лiсових масивiв тощо) i розробка
методiв пожежогасiння. Для гасiння пожеж використовуються як
фiзичнi, так i хiмiчнi способи, якi сприяють обриву ланцюгiв хiмiчної
реакцiї горiння.
• Окремо слiд вiдзначити роль процесiв горiння в двигунобудуваннi,
авiацiї i ракетнiй технiцi. Процеси горiння використовуються для
отримання рушiйної енергiї рiзних транспортних засобiв, починаючи
вiд паровоза i аж до сучасних ракетних двигунiв, автомобiлiв, лiтакiв,
суден тощо.
Крiм рiдинних ракетних двигунiв, в яких в якостi пального використо-
вуються несиметричний диметилгiдразин (гептил) або рiдкий водень, а в
якостi окислювача — азотна кислота або рiдкий кисень, отримали розвиток
ракетнi двигуни на твердому паливi. В якостi твердого палива, здатного
до самостiйного горiння, найчастiше використовується сумiш полiмерного
пального i порошкоподiбного окислювача, наприклад, перхлорату амонiю.
Основним завданням при створеннi палива є отримання найбiльш високого
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питомого iмпульсу (вiдношення тяги двигуна до масового секундному витра-
тi палива), що досягається при найбiльш високiй температурi та найменшiй
молекулярному вазi продуктiв згоряння. З цiєю метою до складу твердих
ракетних палив додають порошки легких металiв — алюмiнiю або магнiю.
Вивчення горiння таких складних систем представляє серйозну задачу в
сучаснiй фiзицi горiння.
Наука про горiння продовжує розвиватися. В останнi роки з’явилися
новi напрямки в науцi про горiння i технологiї, заснованi на ньому. Це
високотемпературний синтез — процес перемiщення хвилi хiмiчної реакцiї
по сумiшi твердих дисперсних реагентiв з утворенням твердих кiнцевих
продуктiв. Дана технологiя дозволяє синтезувати новi матерiали i речовини
з особливими властивостями. Можна назвати ще цiлий ряд технологiй,
число яких постiйно поповнюються, де процеси горiння i вибуху вiдiграють
визначальну роль. Незважаючи на довгу iсторiю, кiлькiсний опис процесiв
горiння стало розвиватися порiвняно недавно. Це пов’язано зi складнiстю
явища, яке включає в себе цiлий ряд хiмiчних реакцiй, а також такi аспекти,
як плин газу, теплопровiднiсть i дифузiйний перенос речовин. В останнi
роки експериментальна технiка i технiка комп’ютерного моделювання пiд-
нялися до такого високого рiвня, що багато проблем горiння можуть бути
описанi кiлькiсно.
1.4. Горiння i окислення
При поєднаннi горючих речовин з киснем завжди видiляється теплота,
але не всi цi реакцiї протiкають у виглядi горiння. Наприклад, окислення
етилового спирту в оцтовому альдегiдi не можна назвати горiнням. У цьому
випадку швидкiсть реакцiї невелика, i кiлькiсть видiленої теплоти недо-
статньо для нагрiвання продуктiв реакцiї до свiтiння. Якщо яким-небудь
способом збiльшити швидкiсть реакцiї i, отже, видiлення теплоти, то процес
окислення речовин може перейти в горiння. Отже, горiння вiдноситься до
процесу окислення i характеризується тiльки високою швидкiстю реакцiй i
значним тепловим ефектом.
Надалi будемо розрiзняти процеси окислення i горiння за зовнiшнiми
ознаками: окислення — це процес з’єднання горючої речовини з киснем без
видiлення свiтла, тобто без полум’я або розжарення речовини, горiння —
це процес окислення з появою полум’я або розжарення речовини.
Поява полум’я або розжарення речовини в процесi окислення завжди
є результатом значного теплового ефекту реакцiї. Випромiнювання свiтла в
процесi горiння — це результат переходу хiмiчної енергiї реагуючих речовин
в теплову реакцiю промiжних i кiнцевих продуктiв реакцiї.
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1.5. Умови, необхiднi для горiння
Горiння речовин можливе тiльки при наявностi горючої речовини,
кисню повiтря (або iншого окислювача) та при досягненнi температури,
здатної викликати процес горiння.
Повiтря i горюча речовина складають систему, здатну горiти, а темпе-
ратурнi умови зумовлюють можливiсть самозаймання та горiння системи.
При сталому режимi горiння змiна складу системи i температурних умов
веде до змiни швидкостi горiння або його припинення. Наприклад, змiна
концентрацiї горючої речовини в газових або пилових сумiшах спочатку
змiнює швидкiсть горiння в ту чи iншу сторону, а потiм веде до зменшення
швидкостi i припиненню горiння.
Iз складових частин повiтря в горiннi бере участь тiльки кисень. Азот
i рiдкiснi гази, що знаходяться в повiтрi, в цьому процесi не беруть участь.
Змiнюючи концентрацiю кисню в повiтрi, можна змiнити швидкiсть горiння
речовин. Найбiльша швидкiсть горiння виходить при горiннi речовини в
чистому киснi, найменша (припинення горiння) — при вмiстi 14 − 15%
кисню.
Горiння речовин може вiдбуватися за рахунок кисню, що знаходиться
у складi iнших речовин, здатних легко його вiддавати. Такi речовини
називаються окислювачами. Наведемо найбiльш вiдомi окислювачi.
• Бертолетова сiль (KClO3).
• Калiйна селiтра (KNO3).
• Натрiєва селiтра (NaNO3).
• Нiтрат амонiю (NH4NO3).
• Марганцево-кислий калiй (KMnO4).
• Перхлорат амонiю (NH4ClO4).
У складi окислювачiв мiститься кисень, який може бути видiлений
шляхом розкладання солi, наприклад:
2KClO3 = 2KCl + 3O2
Розкладання окислювачiв вiдбувається при нагрiваннi, а деяких з
них навiть пiд впливом сильного удару. Для того, щоб речовина горiла за
рахунок кисню окислювача, необхiдно як пальне, так i окислювач подрi-
бнити i ретельно перемiшати для збiльшення площi зiткнення реагуючих
речовин. Горiння таких сумiшей вiдбувається з великою швидкiстю, так
як кисень в момент видiлення знаходиться в атомарному станi. Приклад
таких сумiшей — чорний порох, термiт, пiротехнiчнi склади, сумiшевi твердi
ракетнi палива.
Для припинення горiння необхiдно порушити умови, що його виклика-
ють. Так, при гасiннi водою вiдбувається охолодження палаючої речовини
i зменшення концентрацiї горючих газiв за рахунок утворення парiв води.
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При гасiннi нафти пiною припиняється подача теплоти вiд полум’я до нафти
i утруднюється його надходження в зону горiння.
1.6. Продукти горiння
Продукти горiння — це газоподiбнi, рiдкi або твердi речовини, що
утворюються в процесi горiння. Склад продуктiв горiння залежить вiд
складу горючої речовини i вiд умов його горiння. Органiчнi i неорганiчнi
горючi речовини складаються, головним чином, з вуглецю, кисню, водню,
сiрки, фосфору й азоту. З них вуглець, водень, сiрка i фосфор здатнi
окислюватися при температурi горiння i утворювати продукти горiння: CO,
CO2, SO2, P2O5. Азот при температурi горiння окислюється i видiляється
у вiльному станi, а кисень витрачається на окислення горючих елементiв
речовини. Всi зазначенi продукти згоряння (за виключення окису вуглецю
CO) горiти в подальшому бiльше не здатнi. Вони утворюються при повному
згоряннi, тобто при горiннi, яке протiкає при доступi достатньої кiлькостi
повiтря i при високiй температурi.
При неповному згоряннi органiчних речовин в умовах низьких темпе-
ратур i нестачi повiтря утворюються бiльш рiзноманiтнi продукти — окис
вуглецю, спирти, кетони, альдегiди, кислоти та iншi складнi хiмiчнi спо-
луки. Вони виходять при частковому окисленнi як самого пального, так i
продуктiв його сухої перегонки (пiролiзу). Цi продукти утворюють їдкий i
отруйний дим. Крiм того, продукти неповного горiння самi здатнi горiти i
утворювати з повiтрям вибуховi сумiшi. Такi вибухи бувають при гасiннi
пожеж у пiдвалах, сушарках i в закритих примiщеннях з великою кiлькiстю
горючого матерiалу.
Розглянемо коротко властивостi основних продуктiв горiння.
Вуглекислий газ або двоокис вуглецю (CO2) — продукт повного
згоряння вуглецю. Не має запаху i кольору. Густина його по вiдношенню
до повiтря дорiвнює 1, 52. Густина вуглекислого газу при температурi T =
0◦C i при нормальному тиску p = 1 бар дорiвнює 1.96 кг/м3 (uecnbyf
повiтря при цих же умовах дорiвнює 1.29 кг/м3). Вуглекислий газ добре
розчинний у водi (при T = 15◦C в одному лiтрi води розчиняється один
лiтр газу). Вуглекислий газ не пiдтримує горiння речовин, за винятком
лужних i лужноземельних металiв. Горiння магнiю, наприклад, вiдбувається
в атмосферi вуглекислого газу згiдно рiвняння:
CO2 + 2Mg = C + 2MgO.
Токсичнiсть вуглекислого газу незначна. Концентрацiя вуглекислого
газу в повiтрi 1.5% нешкiдлива для людини тривалий час. При концентрацiї
вуглекислого газу в повiтрi, що перевищує 3− 4, 5%, знаходження в при-
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мiщеннi i вдихання газу протягом пiвгодини небезпечно для життя. При
температурi T = 0◦C i тиску p = 3, 6 МПа вуглекислий газ переходить у рiд-
кий стан. Температура кипiння рiдкої вуглекислоти становить T = −78◦C.
При швидкому випаровуваннi рiдкої вуглекислоти газ охолоджується i
переходить в твердий стан. Як у рiдкому, так i твердому станi, краплi й
порошки вуглекислоти застосовуються для гасiння пожеж.
Оксид вуглецю, або чадний газ (CO) — продукт неповного згоряння
вуглецю. Цей газ не має запаху i кольору, тому особливо небезпечний.
Вiдносна густина 0, 97. Густина чадного газу при T = 0◦C i p = 1 бар
складає 1, 25 кг/м3. Цей газ легший за повiтря i накопичується у верхнiй
частинi примiщення при пожежах. У водi оксид вуглецю майже не розчиня-
ється. Здатний горiти i з повiтрям утворює вибуховi сумiшi. Чадний газ при
горiннi дає полум’я синього кольору. Чадний газ є дуже токсичним. Вди-
хання повiтря з концентрацiєю чадного газу 0, 4% смертельне для людини.
Стандартнi протигази вiд чадного газу не захищають, тому при пожежах
застосовуються спецiальнi фiльтри або кисневi iзолюючi прилади.
При горiннi багатьох речовин, крiм розглянутих вище продуктiв згоря-
ння видiляється дим — дисперсна система, що складається з найдрiбнiших
твердих частинок, що знаходяться в пiдвiшеному станi в якому-небудь
газi. Дiаметр частинок диму становить вiд 1 до 0, 01 мкм. Бiльшi твердi
частинки, що утворюються при горiннi, швидко осiдають у виглядi кiптяви
i сажi. При горiннi органiчних речовин дим мiстить твердi частинки сажi,
зваженi в CO2, CO, N2, SO2 та iнших газах. Залежно вiд складу i умов
горiння речовини виходять рiзнi за складом i за кольором дими. При горiннi
дерева, наприклад, утворюється сiрувато-чорний дим, тканини — бурий дим,
нафтопродуктiв — чорний дим, фосфору — бiлий дим, паперу, соломи —
бiлувато-жовтий дим.
Контрольнi запитання
1. Якi процеси називають горiнням? Якими бувають види горiння?
2. Як називаються типи горiння залежно вiд агрегатного стану горючих
компонентiв?
3. Що таке кiнетична та дифузiйна областi горiння?
4. Опишiть основнi режими горiння.
5. Якi умови є необхiдними для горiння?
6. Якi основнi продукти процесiв горiння?
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Термодинамiка процесiв горiння
Для дослiдження процесiв горiння сумiшi реагуючих речовин, необ-
хiдно знати термодинамiчнi параметри системи. Такими параметрами є i
термодинамiчнi властивостi компонентiв, тобто ентальпiя H, ентропiя S i
теплоємностi Cp кожного з компонентiв як функцiї температури i тиску.За
допомогою термодинамiки можна визначити кiнцеву температуру полум’я i
його склад при цiєї кiнцевої температур.
2.1. Короткий огляд законiв термодинамiки
2.1.1. Вихiднi положення термодинамiки
Перше вихiдне положення термодинамiки — фiзичний принцип, який
стверджує, що незалежно вiд початкового стану iзольованої системи в
кiнцi кiнцiв в нiй встановиться термодинамiчна рiвновага, при цьому
термодинамiчна рiвновага транзитивна, тобто якщо система A знаходиться
в термодинамiчнiй рiвновазi з системою B, а та, у свою чергу, з системою
C, то система A знаходиться в рiвновазi з C.
A, B i C можна вважати як окремими системами, так i частинами
однiєї рiвноважної системи.
Друге вихiдне положення термодинамiки — всiляка рiвноважна систе-
ма характеризується температурою — фiзичною величиною, яка описує
внутрiшнiй стан цiєї системи. Двi системи, що знаходяться в тепловiй
рiвновазi, мають однакову температуру.
2.1.2. Перший закон термодинамiки
Перший закон термодинамiки представляє собою закон збереження
енергiї для термодинамiчних систем.
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Кiлькiсть теплоти, що надається системi, витрачається на змiну вну-
трiшньої енергiї системи i на здiйснення системою роботи проти зовнiшнiх
сил:
δQ = dU + δA. (2.1)
Внутрiшня енергiя є функцiєю стану. У циклiчному процесi внутрiшня
енергiя не змiнюється:
∮
dU = 0. (2.2)
Подальший аналiз буде обмежений тiльки випадком роботи стиснення
(iншi види роботи розглядатися не будуть). Перший закон термодинамiки
дає наступнi спiввiдношення:
dU = δQ− pdV, (2.3)
або
dU = Q при V = const . (2.4)
Таким чином, змiна внутрiшньої енергiї U дорiвнює кiлькостi теплоти,
що передається системiпереданому при постiйному об’ємi.
Дуже часто хiмiчнi процеси протiкають при постiйному тиску. Тому
зручно ввести функцiю стану, що називається ентальпiєю H, у виглядi
H = U + pV, (2.5)
або
dH = dU + pdV + V dp.
Пiдстановка останнього виразу в (2.3) призводить до наступних спiв-
вiдношеннях:
dH = δQ+ V dp, (2.6)
або
dH = δQ при p = const . (2.7)
2.1.3. Другий закон термодинамiки
Друге закон термодинамiки — фiзичний принцип, накладає обмеження
на напрям процесiв, якi можуть вiдбуватися в термодинамiчних системах.
19
Роздiл 2. Термодинамiка процесiв горiння
Термодинамiчний процес називається оборотним, якщо система може
повернутися в початковий стан без змiни стану навколишнього її середови-
ща. Для таких процесiв необхiдно i достатньо, щоб система перебувала в
локальнiй рiвновазi (прикладами є процеси випаровування i конденсацiї).
У разi необоротних процесiв систему можна повернути в початковий стан
тiльки за рахунок змiни стану навколишнього середовища (наприклад, у
процесах горiння).
Оскiльки кiлькiсть теплоти Q, що передана системi, залежить вiд
шляху теплопередачi, величина Q не є параметром стану. Однак iснує
екстенсивний параметр стану — ентропiя S, яка має такi властивостi:
dS =
δQоб
T
та dS >
δQнеоб
T
(2.8)
Тут iндекс «об» означає оборотний процес, а iндекс «необ» — необоротний
процес. Цi спiввiдношення дають формулювання другого закону термодина-
мiки. Для закритих, термiчно iзольованих систем (δQ = 0) отримуємо:
(dS)об = 0 та (dS)необ > 0. (2.9)
Змiну ентропiї в оборотному процесi можна отримати:
S2 − S1 =
2∫
1
δQоб
T
. (2.10)
2.1.4. Третiй закон термодинамiки
Третiй закон термодинамiки (теорема Нернста) — фiзичний принцип,
що визначає поведiнку ентропiї при наближеннi температури до абсолютного
нуля.
Оскiльки на основi другого закону термодинамiки ентропiю можна
визначити тiльки з точнiстю до довiльної адитивної константи (тобто,
визначається не сама ентропiя, а лише її змiна (2.10)), третiй закон термо-
динамiки може бути використаний для точного визначення ентропiї. При
цьому ентропiю рiвноважної системи при абсолютному нулi температури
вважають рiвною нулю:
lim
T→0
∆S = 0. (2.11)
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Змiни внутрiшньої енергiї а, отже, змiни ентальпiї у вiдповiднiсть до
(2.7) можуть бути вимiрянi в калориметрах або бомбах для калориметри-
чного спалювання (рис. 2.1). Останнi являють собою замкнутий резервуар
постiйного об’єму. Хiмiчна сполука змiшується з киснем i потiм спалюється,
зазвичай при високому тиску, щоб гарантувати протiкання реакцiї до кiнця.
Бомба для калориметричного спалювання помiщається у водяну баню, тер-
мiчно iзольовану вiд навколишнього середовища. Якщо в результатi реакцiї
у водяну баню передано кiлькiсть тепла ∆Q, то можна визначити змiну
внутрiшньої енергiї dU (за допомогою калiбрування електричним нагрiва-
нням. Однак при цьому вимiрюються тiльки змiни внутрiшньої енергiї (i
ентальпiї), але не її абсолютне значення.
Рис. 2.1. Бомба для калориметричного спалювання
Реакцiю 2H2 + O2 = 2H2O можна записати в наступному виглядi:
2H2O− 2H2 − O2 = 0.
У найзагальнiшому виглядi хiмiчна реакцiя може бути записана як
ν1A1 + ν2A2 + . . .+ νSAS =
S∑
i=1
νiAi = 0 (2.12)
де Ai — хiмiчний символ, νi — стехiометричнi коефiцiєнти (νi > 0 для
продуктiв реакцiї i νi < 0 для вихiдних реагентiв).
Для реакцiї 2H2 + O2 = 2H2O отримуємо наступнi символи i стехiо-
метричнi коефiцiєнти:
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A1 = H2, A2 = O2, A3 = H2O
ν1 = −2, ν2 = −1, ν3 = +2.
В хiмiчнiй термодинамiцi прийнято наступний запис стану хiмiчної
сполуки:
3H2(g, 1 bar, 100
◦C), (2.13)
що означає 3 моля молекулярного водню H2 в газоподiбному станi (символ
«g» — означає «газ») при тиску 1 бар i температурi 100◦C.
Змiна внутрiшньої енергiї та ентальпiї в ходi хiмiчної реакцiї (енергiї
реакцiї i ентальпiї реакцiї, вiдповiдно) дається сумою внутрiшнiх енергiй i
ентальпiй, помножених на вiдповiднi стехiометричнi коефiцiєнти:
∆rH =
∑
i
νiHi (2.14)
∆rU =
∑
i
νiUi. (2.15)
Незважаючи на те що абсолютнi значення H i U таким шляхом
визначити не можна, по спiввiдношенню (2.14) можна знайти ентальпiю
будь-якого компонента по вiдношенню ентальпiї елементiв в атомному станi.
Можна вважати, що елементи в атомному станi мають нульову ентальпiю,
хоча прийнято визначати стандартний стан з нульовою ентальпiєю для
кожного iндивiдуального елемента, як стан при температурi T = 298, 15 К i
тиску p = 1 бар.
Таке визначення необхiдно для кожного хiмiчного елемента, оскiльки
один елемент не може бути в результатi хiмiчної реакцiї перетворений в
iншiй. Використовуючи умову, сформульовану вище, абсолютнi значення
ентальпiй для будь-якої хiмiчної сполуки можна ввести наступним чином:
стандартна ентальпiя ∆fH◦298 утворення сполуки є ентальпiєю ∆rH
◦
298 реа-
кцiї його утворення з елементiв в стандартному станi — при температурi
T = 298, 15 К i тиску p = 1 бар (позначається iндексом «◦»). Отже, з ураху-
ванням поняття ентальпiї формування, формулу (2.14) можна переписати у
виглядi:
∆rH =
∑
i
νi∆fHi (2.16)
Наведемо наступний приклад:
(1/2)O2(g)→ O(g), ∆rH◦298 = 249, 2 кДж/моль. (2.17)
22
2.2. Основи термохiмiчних розрахункiв
Iз визначення стандартної ентальпiї утворення випливає, що ентальпiя
формування дорiвнює ∆fH◦298 = 249, 2 кДж/моль. Зазвичай розглядають
стандартну ентальпiю одного моля речовини, тобто у нашому випадку —
ентальпiю одного моля атомiв кисню.
Як правило, пряме утворення сполуки з елементiв неможливе, але
оскiльки ентальпiя є функцiєю стану, її можна визначити непрямим шляхом.
Вiдповiдний метод був запропонований Гессом, i його зручно продемонстру-
вати на прикладi утворення етилену (C2H4). Етилен не дуже ефективно
утворюється з атомiв вуглецю i водню, проте достатньо просто знайти те-
плоту реакцiй горiння графiту, водню i етилену. Пiдсумовуючи три рiвняння
реакцiй цих елементiв i додавши ентальпiї утворення, отримаємо стандар-
тну ентальпiю утворення етилену (∆fH◦298(C2H4, g) = 52, 1 кДж/моль) з
рiвняння (2.16):
№ Реакцiя ∆fH◦298, кДж/моль
1 2C(графiт) + 2O2(g) = 2CO2(g) −787, 4
2 2H2(g) + 2O2(g) = 2H2O(l) −571, 5
3 2CO2(g) + 2H2O(l) = 2C2H4(g) + 3O2(g) +1411, 0
1 + 2 + 3 2C(графiт) + 2H2(g) = 2C2H4(g) −52, 1
Символи в круглих дужках позначають агрегатний стан речовини.
Ентальпiї цих агрегатних станiв вiдрiзняються на величину теплоти випаро-
вування. Значення стандартних ентальпiй утворення сполук можна знайти
в фiзико-хiмiчних довiдниках, а також в лiтературi, наприклад [4, 1].
Щоб визначити ентальпiю реакцiї, яка проводиться в умовах, що
вiдрiзняються вiд стандартних, необхiдно врахувати змiну ентальпiї при
переходi до iнших значень p та T . Для iдеального газу ентальпiя H не
залежить вiд тиску p:
∆rH
◦
T = ∆rH
◦
T0
+
T∫
T0
∆CpdT. (2.18)
Як i у випадку внутрiшньої енергiї та ентальпiї, стандартна ентропiя
S◦ — це ентропiя при стандартному тиску. Ентропiї реакцiї ∆rS визначаю-
ться також, як i ентальпiї реакцiї:
∆rS =
∑
i
νiSi. (2.19)
Для температурної залежностi ентропiї отримуємо:
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S◦T = ST0 +
T∫
T0
∆Cp
T
dT. (2.20)
Табульованi значення S◦298 наведено [4, 1], що дає можливiсть визна-
чити ентальпiї та ентропiї реакцiй.
2.3. Визначення адiабатичної температури полум’я
У закритiй адiабатичнiй системi (δQ = 0) при постiйному тиску пер-
ший закон термодинамiки дає dH = 0. Крiм того, повна маса системи
постiйна.
Нехай реакцiя горiння дає кiлькiсть теплоти на один моль пального
Q = |∆rH|. Припустимо, що вся теплота, що видiляється в об’ємi йде на
нагрiвання сумiшi до температури Tb, отримаємо:
Qn0V = ρV cp(Tb − T0) (2.21)
де ρ — густина сумiшi продуктiв горiння,
n0 — початкова концентрацiя вихiдних речовин,
cp — середня питома теплоємнiсть продуктiв горiння,
T0 — початкова температура сумiшi.
З (2.21) можна отримати оцiнку для величини Tb — адiабатичної
температури полум’я.
Склад i температура продуктiв згоряння, визначенi без урахування
дисоцiацiї, називаються замороженими, тому, оцiнка називається оцiнкою
по замороженому складу. Вона призводить до завищених значенням Tb
при високих температурах згоряння, оскiльки не враховується залежнiсть
рiвноважного стану продуктiв горiння вiд температури (молекули дисоцi-
юють з поглинанням тепла). Крiм цього похибки можуть бути пов’язанi з
тим, що при визначеннi cp використовуються середнi значення теплоємностi
по iнтервалу температур.
Iснують методи точного визначення адiабатичної температури полум’я,
якi враховують елементний склад системи, наприклад [10, §9.4, стор. 300].
Контрольнi запитання
1. Що називають стандартною ентальпiєю формування сполуки?
2. Що називають ентальпiєю хiмiчної реакцiї? Наведiть формулу для її
розрахунку.
3. Якi реакцiї називаються екзотермiними (ендотермiчними)?
24
2.3. Визначення адiабатичної температури полум’я
4. Як можна розрахувати на основi експериментальних даних стандартну
ентальпiю формування сполуки?
5. Як розрахувати ентальпiю хiмiчної реакцiї, що протiкає в умовах, якi
вiдрiзняються вiд стандартних?
6. Що називають ентропiєю хiмiчної реакцiї?
7. Що таке заморожений склад продуктiв горiння?
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Хiмiчна кiнетика процесiв горiння
Якщо припустити, що хiмiчнi реакцiї в процесах горiння протiкають
досить швидко в порiвняннi з iншими процесами, такими як дифузiя, те-
плопровiднiсть, термодинамiка дозволяє описати систему локально. Однак
в бiльшостi випадкiв хiмiчнi реакцiї протiкають за часи, порiвняннi з
характерним часом процесiв молекулярного переносу. Тому необхiдна iнфор-
мацiя про швидкостi хiмiчних реакцiй, тобто iнформацiя, яку надає хiмiчна
кiнетика. Таким чином, необхiдно обговорити основнi закони хiмiчної кiне-
тики, якi ґрунтуються на макроскопiчних спостереженнях, цi макроскопiчнi
закони швидкостей хiмiчних реакцiй є наслiдком мiкроскопiчних явищ,
пов’язаних iз зiткненнями мiж молекулами i атомами.
3.1. Швидкiсть хiмiчної реакцiї
Розглянемо формулу хiмiчної реакцiї у виглядi (2.12):
S∑
i=1
νiAi = 0
Швидкiсть хiмiчної реакцiї — це кiлькiсть речовини, що вступає в
реакцiю, або утворюється в результатi реакцiї за одиницю часу в одиницi
об’єму.
ui =
1
νi
d[Ai]
dt
(3.1)
де [Ai] — концентрацiя Ai-ї речовини, моль · м−3,
νi — стехiометричний коефiцiєнт i-ї речовини (для продуктiв νi > 0, для
реагентiв νi < 0).
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Швидкiсть реакцiї залежить вiд числа зiткнень мiж молекулами, тобто
при нормальних умовах пропорцiйна добутку концентрацiй реагентiв. Якщо
реакцiя йде по механiзму:
A+ B
k−−→ C +D,
то емпiричний закон для швидкостi хiмiчної реакцiї, можна записати у
виглядi:
d[A]
dt
= −k[A]α[B]β, (3.2)
знак «−» — вказує на те, що концентрацiя компонента A зменшується
з часом, α, β — порядки реакцiї по вiдношенню до компонентiв A та A,
вiдповiдно, k — константа швидкостi реакцiї. Сума всiх показникiв степеней
є сумарний порядок реакцiї.
Константа швидкостi реакцiї k є функцiєю температури, оскiльки для
реакцiї, молекули, що зiштовхуються, повиннi мати енергiєю, достатню для
подолання певного потенцiального бар’єру, пов’язаного зi змiною стiйких
хiмiчних зв’язкiв та електронної структури реагентiв:
k = A exp
(
− E
RT
)
. (3.3)
де R — унiверсальна газова стала, типове значення енергiї активацiї реакцiї
E ∼ 104 . . . 105 Дж/моль, тому швидкiсть реакцiї може зростати в 109 разiв
при змiнi температури в 2 рази. Передекспонент A характеризує повне
число зiткнень молекул при данiй середнiй швидкостi теплового руху, вiн
слабо залежить вiд температури в порiвняннi з експонентою.
Закон Арренiуса (3.3) вiдбиває той факт, що згiдно з розподiлом
Максвелла-Больцмана, в реакцiю можуть вступити лише рiдкiснi молекули
(з високоенергетичного «хвоста» розподiлу частинок за енергiями). Чим
вище значення Ea, тим менше вплив хiмiчної реакцiї на розподiл молекул
за енергiями (при повiльнiй реакцiї зберiгається енергетична рiвновага в
газi).
На основi молекулярно-кiнетичної теорiї у випадку подвiйних зiткнень
молекул, що реагують (бiмолекулярнi реакцiї) предекспоненцiальний мно-
жник A ∼ √T .
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3.2. Елементарнi реакцiї, молекулярнiсть реакцiї. Меха-
нiзми реакцiй
Бiльшiсть реакцiй є складними — являють собою набiр простих реа-
кцiй (елементарних стадiй хiмiчного перетворення). Елементарна стадiя на
молекулярному рiвнi протiкає точно у вiдповiдностi з рiвнянням (3.2).
Iнодi систему простих реакцiй можна наближено в обмеженiй областi
параметрiв замiнити стехiометричним брутто-рiвнянням складної реакцiї (у
формi (2.12)), а сумарну швидкiсть реакцiї представити у виглядi закону
дiючих мас (3.2), при цьому порядок реакцiї формально може виявитися
дробним. У цьому випадку для константи реакцiї використовується ви-
раз у формi (3.2) з деякою ефективної енергiєю активацiї i ефективним
предекспонентом. Ефективнi кiнетичнi постiйнi не завжди визначаються
однозначно.
Прикладом елементарної реакцiї є реакцiя гiдроксильного радикала
OH з молекулярним воднем H2 з утворенням молекули води i атома водню:
OH+H2 −−→ H2O+H.
В результатi молекулярного руху в газовiй фазi гiдроксильнi радикали
стикаються з молекулами водню. У випадку нереакцiйних iнертних зiткнень
молекули взаємодiють без реакцiї. У разi реакцiйних зiткнень молекули
реагують з утворенням продуктiв реакцiї H2O i H. З iншого боку, реакцiя
2H2 +O2 −−→ 2H2O
не є елементарною. Детальнi дослiдження показують, що молекула води не
утворюється в результатi одного зiткнення мiж цими трьома молекулами.
Навпаки, багато реакцiйноздатних промiжних компонентiв, таких як H, O i
OH, утворюються в ходi реакцiї.
Будь-яка елементарна хiмiчна реакцiя є оборотною, тобто поряд з
прямою реакцiєю з константою швидкостi k може вiдбуватися i зворотна з
константою k′:
S∑
i=1
νiAi
k

k′
S′∑
j=1
νjAj.
У випадку рiвностi швидкостей прямої i зворотної реакцiй система
знаходиться в станi динамiчної рiвноваги. Рiвноважнi концентрацiї реагентiв
i продуктiв реакцiї задовольняють спiввiдношенню (термодинамiчний закон
дiючих мас):
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k
S∏
i=1
[Ai]
νi = k′
S′∏
j=1
[Aj]
νj ,
звiдки
K(T ) =
k
k′
=
S′∏
j=1
[Aj]
νj
S∏
i=1
[Ai]νi
. (3.4)
Константа рiвноваги реакцiї K залежить вiд температури i молекуляр-
них констант компонентiв реакцiї (маси, моменту iнерцiї, частоти коливань).
Змiнюючи температуру досить повiльно, можна змiстити рiвновагу — змi-
нити рiвноважний склад сумiшi. Константи рiвноваги обчисленi з високою
точнiстю на основi спектроскопiчних i термохiмiчних вимiрювань. При
рiвновазi складних реакцiй кожна з елементарних реакцiй також знаходи-
ться в станi динамiчної рiвноваги (принцип детальної рiвноваги). Закон
дiючих мас може бути виражений також через iншi константи рiвноваги,
пов’язанi з парцiальними тисками або рiвноважними молярними i масовими
концентрацiями.
Всi елементарнi реакцiї є оборотними. Поняття «необоротна реакцiя»
вживається у випадку, якщо вона розглядається в умовах, коли рiвновагу
сильно змiщено убiк продуктiв реакцiї i початковий стан знаходиться далеко
вiд рiвноваги. У цьому випадку перехiд до рiвноваги зовнi сприймається
як однонаправлений процес перетворення вихiдних речовин в продукти
реакцiї.
Розглянемо випадок оборотної реакцiї, в якiй пряма i зворотна реакцiї
мають перший порядок:
A
k−−⇀↽ −
k−1
B. (3.5)
Кiнетичнi рiвняння для цiєї реакцiї мають вигляд:
d[B]
dt
= k[A]− k′[B], (3.6)
d[A]
dt
= −k[A] + k′[B]. (3.7)
Додаючи цi рiвняння:
[A] + [B] = const = [A0] + [B0],
де [A0] та [B0] — початковi концентрацiї компонентiв.
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В станi рiвноваги d[A]dt = 0, звiдки випливає, що рiвноважна концентра-
цiя компонента [Aeq] дорiвнює:
[Aeq] =
k′
k + k′
([A0] + [B0]) , (3.8)
а розв’язком диференцiального рiвняння є:
[A]− [A0] = ([A]− [Aeq]) exp (−(k + k′)t), (3.9)
характерний час встановлення рiвноваги τ = (k + k′)−1.
Для опису кiнетики складних реакцiй використовується закон дiючих
мас для кожної елементарної реакцiї, а також принцип незалежностi елемен-
тарних стадiй: швидкiсть утворення або витрачання якої-небудь речовини
можна представити сумою вкладiв рiзних елементарних реакцiй (тобто
протiкання однiєї елементарної реакцiї не впливає на кiнетику протiкання
iнших).
Застосування даного принципу i закону дiючих мас при розрахунку
кiнетичної кривої призводить в загальному випадку до системи нелiнiйних
диференцiальних рiвнянь. У часткових випадках можна отримати аналi-
тичний розв’язок такої системи. Приклад: ланцюг необоротних реакцiй
першого порядку:
A1
k1−−→ A2 k2−−→ A3 k3−−→ . . . kn−1−−→ An (3.10)
кiнетика яких описується системою диференцiальних рiвнянь
d[A1]
dt
= −k1[A1],
d[A2]
dt
= k1[A1]− k2[A2],
. . .
d[An]
dt
= kn−1[An−1]
Систему кiнетичних рiвнянь можна спростити, якщо концентрацiї
активних промiжних речовин (iонiв, радикалiв) вважати постiйними. У
цьому випадку диференцiальнi рiвняння приймають вигляд алгебраїчних
спiввiдношень, якi дозволяє понизити загальний порядок системи. Метод
стацiонарних станiв заснований на високiй реакцiйнiй здатностi промiжних
активних речовин: вони швидко вступають в реакцiї з iншими речовинами,
так що за час малої змiни концентрацiй основних речовин (реагентiв i
продуктiв реакцiї) рiзниця швидкостей утворення i витрачання активних
промiжних частинок стає малою в порiвняннi з кожною їх цих швидкостей.
У роботах М. М. Семенова по ланцюговому самозайманню, стацiонар-
ними вважались концентрацiї не всiх активних речовин, а тiльки найбiльш
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активних, концентрацiя яких була значно меншою за iншi — метод квазiста-
цiонарних концентрацiй. У результатi складна реакцiя може бути описана
простою кiнетичною залежнiстю з ефективною константою швидкостi ре-
акцiї i ефективним порядком реакцiї. При цьому швидкiсть всiєї реакцiї
визначається найповiльнiшою — лiмiтуючою — стадiєю.
Контрольнi запитання
1. Що таке швидкiсть хiмiчної реакцiї?
2. Якi бувають механiзми елементарних хiмiчних реакцiй?
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Ланцюговi реакцiї. Ланцюгове займання
В основi великого числа реакцiй горiння лежить ланцюговий механiзм
(ланцюгове самозаймання), який призводить до залежностi швидкостi реа-
кцiї вiд концентрацiї активних центрiв (атомiв, радикалiв), що утворюються
в ходi реакцiї. Прикладом служать реакцiї окислення водню, вуглеводнiв.
4.1. Закономiрностi ланцюгових реакцiй на прикладi го-
рiння H2
Швидкiсть вибухових реакцiй змiнюється дуже рiзко (стрибком) при
досягненнi критичного значення температури, яке залежить вiд умов екс-
перименту. При фiксованiй температурi стрибкоподiбна змiна швидкостi
реакцiї може вiдбутися при змiнi тиску. На рис. 4.1 показана область па-
раметрiв стану сумiшi 2H2 + O2, для якої характерний вибухоподiбний
режим протiкання реакцiї. Якщо значення параметрiв стану сумiшi правiше
кривої, то вiдбувається займання i вибух пiсля закiнчення перiоду iндукцiї
tia, протягом якого концентрацiя практично постiйна.
Ланцюговi реакцiї можна роздiлити на характернi стадiї:
1. реакцiї зародження ланцюга;
2. реакцiї розгалудження ланцюга;
3. реакцiї розповсюдження ланцюга;
4. реакцiї обриву ланцюга.
Розглянемо найбiльш вивчену реакцiю горiння водню 2H2 + O2 →
2H2O :
1. реакцiї зародження ланцюга
H2
k−→ 2H· (4.1)
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Рис. 4.1. Вид межi вибухового режиму протiкання реакцiї 2H2 + O2
2. реакцiї розгалуження ланцюга
H·+O2 k1−→ OH·+O: (4.2)
O: + H2
k2−→ OH·+H· (4.3)
3. реакцiї розповсюдження ланцюга
OH·+H2 k3−→ H·+H2O (4.4)
4. реакцiї обриву ланцюга
H· k
T
4−→ H (4.5)
H·+O2 +M k
T
5−→ HO2·+M (4.6)
Енергiя активацiї (4.2) реакцiї iстотно вище нiж у iнших стадiй, тому
ця стадiя є лiмiтуючою i визначає сумарну швидкiсть процесу. Атоми водню
H· є основними активними центрами, що ведуть реакцiю.
Реакцiя (4.5) є реакцiю адгезiї атомарного водню до стiнки. Реакцiї
(4.6) є результатом потрiйних зiткнень з великим тiлом (пилинкою), або
стiнкою посудини.
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Запишемо кiнетичнi рiвняння для цих процесiв для промiжних проду-
ктiв реакцiї:
d[H]
dt
= k − k1[H][O2] + k2[O][H2] + k3[OH][H2]−
− kT4 [H]− kT5 [H][O2][M], (4.7)
d[O]
dt
= k1[H][O2]− k2[O][H2], (4.8)
d[OH]
dt
= k1[H][O2] + k2[O][H2]− k3[OH][H2]. (4.9)
Використовуючи метод квазiстацiонарних станiв М. М. Семенова
(роздiл 3.2.) для промiжних продуктiв (
d[H]
dt
≈ 0, d[O]
dt
≈ 0, d[OH]
dt
≈ 0), i
використовуючи рiвняння (4.7) — (4.9), можемо виразити концентрацiю
[H]:
[H] =
k
kT4 + k
T
5 [O2][M]− 2k1[O2]
. (4.10)
Проаналiзуємо дане рiвняння i пояснимо фазову дiаграму, зображену
на рис. 4.1. У випадку низьких тискiв, зiткнення молекул зi стiнкою посу-
дини переважає над реакцiйними зiткненнями молекул, якi б призводили
до розгалудження ланцюгу, тобто:
kT4 ≫ k1[O2],
метод квазiстацiонарних станiв в цьому випадку знаходиться в межах засто-
сування i ми матимемо стабiльну реакцiю (див. рис. 4.1). При пiдвищеннi
тиску метод стацiонарних станiв перестає працювати kT4 = k1[O2], i ми пе-
реходимо в область вибухової реакцiї. Дiлянка AB на рис. 4.1 називається
першою межею займання.
При високих тисках потрiйнi зiткнення мiж молекулами i домiшками,
або стiнкою домiнують над реакцiями розгалудження ланцюга:
kT5 [O2][M] > 2k1[O2], (4.11)
i знову ж метод квазiстацiонарних станiв в знаходиться в межах застосува-
ння, тому ми знову знаходимося в областi стабiльної реакцiї (область вище
дiлянки BC на рис. 4.1 — друга межа займання).
Знову ж при пiдвищенi тиску можна перейти дiлянку CD — третю
межу займання, яка пояснюється слабоактивнi радикали HO2· можуть
вступати в реакцiю з H2 за схемою:
HO2·+H2 → H2O+OH·, (4.12)
що знову призводить до розгалудження ланцюгiв, а отже, до вибуху.
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4.2. Аналiз закономiрностей ланцюгових реакцiй
Рiвняння (4.7) — (4.9) можна формалiзувати у виглядi:
dn
dt
= W0 + fn− gn = W0 + ϕn, (4.13)
де n — концентрацiя активних центрiв, W0 — швидкiсть зародження лан-
цюгiв, f та g — константи швидкостi розгалудження та обриву ланцюгiв,
вiдповiдно, якi залежать вiд тиску та температури.
Константа g слабше залежить вiд температури, нiж f , оскiльки для
обриву ланцюга не потрiбний розрив зв’язку (енергiя активацiї дорiвнює
нулю). Тому при пiдвищеннi температури ϕ = (f − g) змiнює знак. Як
наслiдок:
• при низьких температурах ϕ < 0, тому, розв’язок рiвняння (4.13) має
вигляд:
n→ W0−ϕ
dn
dt
→ 0
• умова ϕ = 0 визначає критичнi значення T i p (цей стан нестiйкий);
• при ϕ > 0 швидкiсть утворення i концентрацiя активних центрiв
неперервно зростають.
• при низькому тиску ϕ < 0 швидкiсть утворення i концентрацiя актив-
них центрiв неперервно зростають (перший межа займання рис. 4.1);
при бiльш високому тиску ϕ < 0 завдяки пiдвищенню ймовiрностi
потрiйних зiткнень (друга межа займання), теплота при цьому пере-
дається стiнкам посудини; якщо задано ще бiльш високий тиск, то
тепловидiлення реакцiї може перевищити тепловiдвiд, що викличе
тепловий вибух (третiй межа займання — дiлянка CD).
Якщо концентрацiя активних центрiв в початковий момент n = 0 при,
то розв’язок лiнiйного рiвняння (4.13) є:
n =
W0
ϕ
(exp (ϕt)− 1) . (4.14)
Швидкiсть утворення продуктiв реакцiї:
W = νfn =
νfW0
ϕ
(exp (ϕt)− 1) (4.15)
де ν — цiле число, яке вказує, скiльки молекул кiнцевого продукту утворю-
ється в результатi вступу в реакцiю одного активного центру. При ϕ > 0
(розгалуження ланцюгiв вiдбувається швидше, нiж їх обрив) n i W екс-
поненцiально зростають з часом до тих пiр, поки не витратяться вихiднi
речовини (рис. 4.2). В продовж перiоду iндукцiї tia швидкiсть реакцiї нижче
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межi експериментально вимiрюваних значень Wmin < W , тому реакцiя не
спостерiгається.
Рис. 4.2. Швидкiсть реакцiї при ланцюговому самозайманнi
Оскiльки W0 ≪ W при t > tia, то з (4.15) випливає, що за цих умов:
W = νfn =
νfW0
ϕ
exp (ϕt). (4.16)
Тодi, перiод iндукцiї:
tia =
1
ϕ
ln
ϕWmin
νfW0
. (4.17)
При постiйному W0 перiод iндукцiї сильно залежить вiд ϕ, (рис. 4.3).
При ϕ = 0 , швидкiсть реакцiї W = νfW0t, i час iндукцiї:
tia =
Wmin
νfW0
. (4.18)
При ϕ < 0 i W → W ∗ = νfW0|ϕ| ≪ Wmin, тобто реакцiя буде проходити в
стабiльнiй областi (без вибуху).
Сумарне стехiометричне рiвняння реакцiй ланцюга:
2H + 3H2 +O2 = 3H + 2H2O. (4.19)
Один атом водню, який вступив в реакцiю, породжує три атоми водню,
тобто здiйснюється розгалуження ланцюга (ϕ > 0, ν = 2). На початковому
етапi реакцiї теплота реакцiї (485 кДж/моль або 242, 5 кДж/моль H2O) май-
же цiлком витрачається на розвал молекул H2 (430, 5 кДж/моль). Основний
тепловий ефект реакцiї пов’язаний зi стадiєю рекомбiнацiї атомiв водню
(обрив ланцюгiв при завершеннi реакцiї).
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Рис. 4.3. Кiнетичнi кривi для випадкiв ϕ1 > ϕ2 > 0, ϕ3 = 0, ϕ4 < 0.
Контрольнi запитання
1. Що таке ланцюгове самозаймання? Якi основнi особливостi цього
процесу?
2. Якi характернi стадiї ланцюгових хiмiчних реакцiй?
37
Роздiл 5
Закономiрностi теплового вибуху
Вибуховий характер (самоприскорення) хiмiчної реакцiї може бути по-
в’язаний також з механiзмом теплового самозаймання (теплового вибуху).
При цьому накопичення теплоти, що видiляється в ходi реакцiї, приводить
до рiзкого пiдвищення температури системи, i згiдно закону Арренiуса (3.3),
до зростання швидкостi реакцiї.
Екзотермiчна реакцiя залежно вiд умов може протiкати по-рiзному.
При вiдносно низьких температурах вона йде з малою швидкiстю i з
невеликим розiгрiвом. У цьому режимi можливо теплова рiвновага мiж
реагучою системою i навколишнiм середовищем. Такий режим називається
стацiонарним, так як теплопритiк вiд реакцiї компенсується тепловiдводом
в навколишнє середовище. Однак при змiнi умов можливий перехiд до
iншого режиму — нестацiонарного, коли теплопритiк вiд реакцiї перевищує
тепловiдвiд в навколишнє середовище. Швидкiсть реакцiї в цьому випадку
зростає за експоненцiальним законом, температура системи також зростає,
i за певних умов вiдбувається теплове займання (тепловий вибух). Рiзкий
перехiд вiд одного режиму до iншого може вiдбуватися при малiй змiнi
зовнiшнiх умов. Умови, при яких вiдбувається перехiд до режиму займання
при незначнiй змiнi зовнiшнiх параметрiв, називаються критичними.
Знання процесiв теплового займання палив має важливе значення для
безпечного виготовлення, зберiгання i застосування виробiв, що їх мiстять.
5.1. Перетворення Франка-Каменецького
При вивченнi реакцiй горiння, доводиться мати справу з аренiусiв-
ською залежнiстю константи швидкостi реакцiї у виглядi (3.3). Однак експо-
нента у формi аренiусiвського фактора exp
(− ERT ) не зручна для проведення
математичних операцiй з нею. Д. А. Франк-Каменецький1 запропонував
1Давид Альбертович Франк-Каменецький (1910 — 1970) — радянський фiзик i астрофiзик, автор робiт в
галузi фiзики горiння i вибуху, хiмiчної кiнетики, астрофiзики, фiзики плазми. Брав участь в дослiдженнi
перетворень атмосферного азоту в процесах горiння i вибуху, показав ланцюговий характер цих реакцiй.
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метод розкладання в ряд показника експоненти в околi деякої температури
T1, яка являється для даних умов характеристичною:
E
RT
=
E
R(T + T1 − T1) =
E
RT1
(
1 + T−T1T1
) ≈ E
RT1
(
1− T − T1
T1
)
. (5.1)
Тому, рiвняння (3.3), можна представити у виглядi:
exp
(
− E
RT
)
= exp
(
− E
RT1
)
exp
(
E
RT 21
(T − T1)
)
. (5.2)
Таким чином, закон Аренiуса (3.3) можна представити у виглядi:
k(T ) = A exp
(
− E
RT
)
∼ A′ exp
(
T − T1
θ
)
, (5.3)
тобто, можна ввести нову константу швидкостi реакцiї
k′(T ) = A′ exp
(
T − T1
θ
)
(5.4)
де A′ = A exp
(
− ERT1
)
, θ = RT
2
1
E — характеристичний iнтервал.
При температурi T = T1 функцiї k(T ) i k′(T ) та їхнi першi похiднi
спiвпадають.
Таке представлення аренiусiвської залежностi швидкостi реакцiї вiд
температури широко увiйшло у всю сучасну теорiю горiння. Причиною
цього є те, що при такому перетвореннi з хорошою точнiстю зберiгаються
основнi нелiнiйнi властивостi температурної залежностi швидкостi хiмiчно-
го перетворення, значно полегшуються математичнi операцiї (з функцiєю
exp (x) значно легше працювати, нiж з exp
(
1
x
)
, явним чином в розглядає-
ться характеристичний iнтервал температури θ = RT
2
1
E , який є природним
температурним масштабом, що характеризує хiмiчнi перетворення, якi зале-
жать вiд температури, i служить базою для формування малих параметрiв
при отриманнi асимптотичних розв’язкiв. Формально характеристичний iн-
тервал температури — це та змiна температури, при якiй швидкiсть хiмiчної
реакцiї змiнюється в e разiв.
Наближена формула дає значення константи швидкостi реакцiї бiльшi,
нiж точна. У межах одного характеристичного iнтервалу по обидвi сторо-
ни вiд T1 помилка при використаннi наближеною функцiї не перевищує
кiлькох вiдсоткiв. При великих вiдхиленнях T вiд T1 вiдносна помилка
сильно збiльшується. Однак, ця розбiжнiсть, несуттєва, оскiльки значення
швидкостi реакцiї дуже великих вiдхиленнях T вiд T! дуже мала i воно
може зовсiм не братися до уваги в порiвняннi зi швидкостями при темпера-
турах, близьких до T1. Якщо потрiбно знати абсолютну величину швидкостi
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реакцiї при температурах, бiльших T1 на величину, що перевищує кiлька
характеристичних iнтервалiв θ, наближена формула призводить до вели-
ких помилок, i користуватися нею, не можна. Але, як правило, в кожнiй
конкретної ситуацiї максимальна температура добре вiдома.
При використаннi перетворення Франк-Каменецького дуже важливо
правильно вибрати базову температуру T1, поблизу якої проводиться роз-
кладання функцiї. Так, при дослiдженнi теплового вибуху варто в якостi T1
брати початкову температуру сумiшi реагентiв, при вивченнi теплового по-
ширення полум’я — адiабатичну температуру горiння. Оскiльки про хiмiчну
кiнетику при горiннi iнформацiя доступна з невеликим ступенем точностi,
замiна аренiусiвської залежностi залежностi наближеним експоненцiальним
виразом (5.4) цiлком виправдана.
5.2. Адiабатичний тепловий вибух
Розглянемо iзобаричну реакцiю в адiабатичних умовах.
Якщо в процесi адiабатичного горiння витрачено на даний момент
концентрацiя реагенту, що дорiвнює n− n0, то мiркування, що привели до
рiвняння (2.21) дають
Q(n0 − n)V = ρV cV (T − T0). (5.5)
де T — температура сумiшi газiв при концентрацiї n.
Для спрощення, ми будемо вважати, що число молей сумiшi газiв в
процесi реакцiї не змiнюється.
З урахуванням цих припущень, перетворимо рiвняння (5.5) та (2.21)
до вигляду:
n = n0
Tb − T
Tb − T0 . (5.6)
З кiнетичного рiвняння (3.2) з урахуванням закону Аренiуса (3.3)
dn
dt
= −W (n, T ) = A exp
(
− E
RT
)
nβ. (5.7)
З урахуванням (5.5) та (5.6) можна отримати рiвняння окремо для T
i n:
dT
dt
= Anβ−10 (Tb − T0)1−β(Tb − T )β exp
(
− E
RT
)
= W1(T ) (5.8)
dn
dt
= Anβ exp
− E/RT
1 + Qn0cV ρT0
(
1− nn0
)
 = −W (n). (5.9)
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Як i для ланцюгових реакцiй, для теплового вибуху характерна наяв-
нiсть тривалого перiоду iндукцiї i рiзка змiна швидкостi реакцiї (рис. 5.1),
яке в деяких завданнях апроксимують δ-функцiєю:
W = n0δ(t− tia). (5.10)
Рис. 5.1. Характернi закономiрностi теплового вибуху: а — залежнiсть швидкостi реакцiї
вiд концентрацiї реагентiв; б — концентрацiї, швидкостi реакцiї та температури вiд часу.
По мiрi вигоряння реагуючої речовини речовини, тобто в мiру зменше-
ння nn0 , швидкiсть реакцiї неперервно i надзвичайно сильно зростає, i тiльки,
коли речовини залишається зовсiм мало, швидкiсть реакцiї проходить через
максимум i починає падати. Це пов’язано з тим, що в мiру витрачення
реагенту пiдвищується температура в системi, i збiльшення швидкостi реа-
кцiї за рахунок пiдвищення температури набагато перекриває (майже до
моменту повного витрачання реагенту) її зменшення за рахунок вигорання
реагентiв. Ця особливiсть швидкостi екзотермiчних реакцiй, коли тепло, що
видiляється в ходi реакцiї, є її прискорювачем i надає їй вибуховий характер,
є її суттю, яка проявляється тим яскравiше, чим бiльший активацiйний
бар’єр хiмiчної реакцiї.
Для хiмiчних реакцiй горiння ефективна енергiя активацiї має порядок
декiлькох десяткiв кДж/моль, тому параметр, що характеризує температур-
ну чутливiсть хiмiчної реакцiї у всьому дiапазонi температур (300− 400 К),
набагато бiльше одиницi ERT ≫ 1. З урахуванням цього малого параметру,
можна отримати значення температур та концентрацiй, при яких вiдповiднi
функцiї W1(T ) (5.8) та W (n) (5.9) мають максимуми:
T ∗
Tb
= 1− βRT
2
b
E
∼ 0, 9, (5.11)
n∗
n0
=
β
(Tb − T0)
RT 2b
E
∼ 0, 1. (5.12)
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При температурi T = T1 функцiї до k(T ) i k′(T ) та їх похiднi спiвпада-
ють.
Користуючись останнiм перетворенням, запишемо (5.8) у виглядi:
dT
dt
= W0 exp
(
T − T0
θ
)
, (5.13)
де W0 = A exp
(
− ERT0
)
nβ−10 (Tb − T0) — швидкiсть реакцiї в початковий
момент.
Iнтегрування (5.13) з урахуванням початкової умови T = T0 дає
t =
θ
W0
(
1− exp
(
−T − T0
θ
))
, (5.14)
звiдки
T = T0 + θ ln
(
θ
θ −W0t
)
. (5.15)
Якщо
Tb − T0 ≫ θ (5.16)
то реакцiя в адiабатичних умовах дiйде до кiнця, тобто температура пiднi-
меться до Tb за час (5.14):
τr ∼ θ
W0
, (5.17)
Якби реакцiя не самоприскорювалась в часi, величина dTdt весь час
дорiвнювала W0, а температура змiнювалася б за лiнiйним законом
T = T0 +W0t, (5.18)
то за час реакцiї τr вона збiльшилася б на величину W0τr, яка якраз
дорiвнює θ. Таким чином, τr — час, за який температура сумiшi змiнюється
на величину θ, за умови, що швидкiсть реакцiї постiйна i дорiвнює W0.
Оскiльки значна часина часу завершення адiабатичнiй реакцiї падає на
перiод iндукцiї tia, необхiдний для пiдйому температури сумiшi на величину
θ яка тут називається перевибуховим розiгрiвом. Потiм реакцiя закiнчується
практично миттєво. Тому
tia ≈ τr. (5.19)
Нерiвностi (5.16) та E/RT ≫ 1 характеризують головнi риси хiмiчних
реакцiй горiння — високу температурну чутливiсть швидкостi хiмiчного
перетворення i велику екзотермiчнiсть реакцiї. Разом з тим вони обмежу-
ють i областi застосування наближених методiв дослiдження i, зокрема,
застосування Франка-Каменецького. У адiабатичних умовах (при повнiй
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вiдсутностi теплових втрат) будь-яка вибухова сумiш, врештi-решт, вибухає.
Якщо, наприклад, взяти CO в сумiшi з киснем при температурi 100◦C, то
через кiлька рокiв прореагує 2 − 3% сумiшi, температура пiднiметься до
500− 600◦C, швидкiсть збiльшиться, i реакцiя перейде у вибух.
5.3. Стацiонарний тепловий вибух в неадiабатичних умо-
вах
У адiабатичних умовах в будь-якiй вибуховiй сумiшi за кiнцевий
час tia вiдбувається тепловий вибух. Розглянемо протiкання екзотермiчної
реакцiї в закритiй посудинi об’ємом V , площею поверхнi S, коефiцiєнт
тепловiддачi α, температуру стiнок посудини T0 = const. Вважаючи розподiл
температури однорiдним по об’єму (так званий хiмiчний реактор iдеального
перемiшування), можна записати рiвняння енергетичного балансу у виглядi:
dU
dt
=
dQ+
dt
+
dQ−
dt
,
де dUdt — змiна внутрiшньої енергiї з часом,
dQ+
dt — пiдведення теплоти за рахунок хiмiчниї реакцiй,
dQ−
dt — вiдведення теплоти крiзь стiнки посудини.
Кожен iз цих доданкiв може бути записаний, вiдповiдно:
dU
dt
= cVm
dT
dt
,
dQ+
dt
= QVW,
dQ−
dt
= αS(T − T0),
де cV — питома теплоємнiсть сумiшi газiв,
W — швидкiсть хiмiчної реакцiї,
Q — тепловий ефект хiмiчної реакцiї,
α — коефiцiєнт тепловiддачi,
S — площа поверхнi посудини.
Пiдставляючи цi вирази в формулу для енергетичного балансу, отри-
маємо:
dT
dt
=
1
ρcV
(q+ − q−) , T |t=0 = T0, (5.20)
де для зручностi введенi такi величини, як q+ = QW — швидкiсть теплови-
дiлення, та q− = α SV (T − T0) — швидкiсть тепловiддачi.
43
Роздiл 5. Закономiрностi теплового вибуху
Припущення про однорiднiсть температури i концентрацiї за об’ємом
газу (режим однорiдного теплового вибуху) вiдповiдає iнтенсивного перемi-
шування сумiшi реагентiв. При цьому тепловiддача визначається тепловим
опором граничного шару.
Рис. 5.2. Залежностi швидкостi тепловидiлення i тепловiддачi вiд температури середовища
Стацiонарний розв’язок рiвняння (5.20) вiдповiдає умовi q+ = q−. На
рис. 5.2 схематично зображено залежнiсть q+(T ) ∼ exp
(− ERT ) — крива 1 i
q−(T ) ∼ (T − T0) — лiнiї 2− 5. Точки перетину вiдповiдають стацiонарним
розв’язкам рiвняння (5.20).
Точка F на рис. 5.2 вiдповiдає стiйкому стацiонарному режиму реакцiї,
точка G — нестiйкому. Для точки F самозаймання не вiдбувається, — має
мiсце стацiонарний режим з низькою температурою TF i низькою швидкiстю
реакцiї. Якщо при тих же значеннях параметрiв, що визначають тепловiдда-
чу, пiдвищити температуру T0 (лiнiя 5), то має мiсце самозаймання, тобто
нестацiонарний режим теплового вибуху.
Для прямої 3 самозаймання вiдбувається при будь-якому значеннi T0,
аналогiчно адiабатичному тепловому самозайманню. При певних значеннях
α, S, V можна отримати дотичну пряму 4, для якої стацiонарний режим
протiкання реакцiї можливий за умови T0 < T ∗ (значенню T ∗ вiдповiдає
точка дотику H прямої 4 до кривої 1).
Оскiльки, нахил прямої 4 залежить вiд вiдношення S/V , то умови
виникнення теплового вибуху визначаються властивостями посудини, на
вiдмiну вiд ланцюгового займання. Iснують критичнi значення параметрiв,
мале вiдхилення вiд яких призводить до сильної (якiсної) змiни режиму
процесу.
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Щоб визначити значення T ∗, необхiдно прирiвняти швидкостi тепло-
видiлення i тепловтрат q(T )+ i q(T )−, а також кути нахилу дотичних до
вiдповiдних кривих dq+dt =
dq−
dt в точцi H. Цi рiвностi виражаються наступни-
ми двома рiвняннями:
α
S
V
(T − T0)|T=T ∗ = QW |T=T ∗ , (5.21)
α
S
V
= Q
dW
dT
∣∣∣∣
T=T ∗
= QW
E
RT ∗2
. (5.22)
З розв’язку цих рiвнянь отримаємо квадратне рiвняння для визначення
T ∗.
T ∗ =
1±√1− 4RT0/E
2R/E
. (5.23)
У цьому виразi для T ∗ слiд брати знак мiнус, що вiдповiдає меншому
з двох можливих T ∗. Це пов’язано з тим, що в iзольованiй системi при
адiабатичному тепловому вибусi швидкiсть хiмiчної реакцiї, що призводить
до вибуху, швидко збiльшується навiть при незначному збiльшеннi темпе-
ратури. Використовуючи припущення, що E/RT ∗ ≫ 1, вираз для T ∗ тодi
прийме вигляд:
T ∗ = T0
(
1 +
RT0
E
)
. (5.24)
Та мiнiмальна температура T0, при якiй теплоприхiд за рахунок реа-
кцiї перевищує тепловтрати з системи, що призводить до теплового вибуху,
називається температурою самозаймання. Вже з визначення видно, що
величина температури самозаймання залежить не тiльки вiд властивостей
горючої сумiшi (теплоприхiд в результатi реакцiї), але i вiд умов тепло-
вiдводу, а вiн, у свою чергу, залежить вiд форми реактора S/V i умов
тепловiддачi на стiнках реактора α. Температура самозаймання залежить
вiд умов тепловiдводу, що i є основною причиною великої рiзницi при
визначеннi температури самозаймання.
Пiдставляючи в рiвняння (5.20) вирази для q+, q− i W та застосовуючи
перетворення Франка-Каменецького (5.4) поблизу температури стiнок T =
T0, що дорiвнює початковiй температурi газу, одержимо рiвняння:
dΘ
dt
= exp (Θ)− γΘ, (5.25)
де Θ = T−T0θ ,
θ = RT
2
0
E — перевибуховий розiгрiв в околi T0,
γ = tiatα — параметр, що дорiвнює вiдношенню адiабатичного перiоду
iндукцiї tia (див. рiвн. (5.19)) до характерного часу тепловiдводу tα =
ρcV V
αS .
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Параметр γ залежить вiд об’єму та поверхнi посудини, теплотворної
здатностi i теплопровiдностi сумiшi, її кiнетичних характеристик i темпера-
тури стiнок T0.
Якщо тепловтрати малi (tα ≫ tia), то другим членом у правiй частинi
(5.25) можна знехтувати, i тодi це рiвняння збiгається з рiвнянням, що
описує адiабатичний тепловий вибух (5.8).
Розв’язок рiвняння (5.25) схематично можна представити на рис. 5.3.
Рис. 5.3. Залежнiсть температури вибухової сумiшi вiд часу у випадках: 1 – адiабатичного
теплового вибуху, 2 – займаннi при наявностi теплових страт, 3 – квазiстацiонарний
режим, 4 – стацiонарний режим без урахування вигоряння.
Зробимо якiснi висновки про величину перiоду iндукцiї та часовий хiд
кiнетичних кривих. Якщо реакцiя виходить на стацiонарний режим (точка
F на рис. 5.2, то вiдповiдна кiнетична крива T (t) має плато з температурою
TF (крива 1 на рис. 5.3) i сумiш реагує при цiй температурi до тих пiр,
поки не починає позначатися вигоряння, пiсля чого температура через
тепловтрати в стiнцi падає до початкової T0.
При збiльшеннi початкової температури, що дорiвнює температурi
стiнок посудини, аж до значення T ∗0 кiнетичнi кривi зберiгають свiй вигляд
(крива 1′). При цьому час завершення реакцiї зменшується, так як реакцiя
вiдбувається при бiльшiй температурi. Час виходу системи на стацiонарний
дiлянку — порядку часу вирiвнювання температури по об’єму посудини,
що визначається як вiдношення квадрата розмiру посудини до коефiцiєнта
температуропроводностi.
При початковiй температурi T ′0 > T
∗
0 вiдбувається вибух. Вiдповiдна
кiнетична крива 2 рiзко змiнює свiй характер. Перiод iндукцiї в цьому
випадку практично дорiвнює адiабатичному.
46
5.3. Стацiонарний тепловий вибух в неадiабатичних умовах
При зменшеннi початкової температури вiд T ′0 до T
∗
0 вiдповiднi кiнети-
чнi кривi заповнюють всю область мiж кривими 1 i 2 (одна з них показана
пунктиром). При T дуже близьких до T ∗0 , але трохи вищих цього значення,
перiод iндукцiї сильно затягується. Це пов’язано з тим, що в цьому випадку
система довго перебуває при температурах, що вiдповiдають максимальному
зближенню кривих q+ i q− i дуже малому значенню похiдної dT/dt.
Викладена теорiя теплового вибуху М. М. Семенова добре описує
реальнi реагуючi системи за умови великої теплоти реакцiї (в умовах на-
ближення до режиму адiабатичного теплового вибуху) i великiй енергiї
активацiї (передвибуховий розiгрiв зменшується, вибух вiдбувається при
незначному вигоряннi реагентiв, нестацiонарнiсть несуттєва — квазiстацiо-
нарний пiдхiд справедливий).
Контрольнi запитання
1. Що таке теплове самозаймання? Якi основнi особливостi цього проце-
су?
2. Основнi положення теорiї стацiонарного теплового вибуху.
3. Якi характеристики сумiшi впливають на перiод iндукцiї при адiаба-
тичному тепловому вибуху?
4. Чому максимальна швидкiсть реакцiї при адiабатичному вибусi дося-
гає максимального значення при при низькiй концентрацiї реагентiв?
5. Чи залежить температура самозаймання вiд форми реакцiйної посуди-
ни?
6. Чи залежить передвибуховий розiгрiв вiд форми реакцiйної посудини?
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Роздiл 6
Горiння в потоцi
У розглянутих вище випадках самозаймання вiдбувалося в нерухомо-
му середовищi. Для сучасної технiки найбiльший iнтерес представляють
процеси в потоцi, оскiльки на практицi широко використовується горiння в
проточних системах (реактивнi двигуни, топки тощо), в яких подається i
перемiшується сумiш реагентiв, iнiцiюється реакцiя, вiдводяться продукти
реакцiї.
6.1. Способи здiйснення процесу горiння в потоцi
Розглянемо найпростiший випадок неперервного встановленого ру-
ху пiдготовленої, повнiстю перемiшаної, однорiдної горючої сумiшi. Якщо
температура цiєї сумiшi досить велика, то може початися реакцiя. Розпоча-
та реакцiя потiм буде прискорюватись за рахунок тепла, що видiляється.
Зрозумiло, прискорення буде мати мiсце, якщо вiдведення тепла не вiдбу-
вається або прихiд тепла за рахунок реакцiї перевищує вiдведення тепла
крiзь стiнки. Хiд реакцiї по довжинi такого струменя буде розгорткою ходу
займання в просторi i горiння в часi (рис. 6.1).
Рис. 6.1. Розвиток реакцiї в потоцi
Слiд мати на увазi, що
координати процесу не вiдпо-
вiдають нерухомому випадку,
оскiльки в потоцi вiдбуває-
ться тепловий розгiн стру-
меня i процес iде практи-
чно при постiйному тиску. У
принципi ж сама реакцiя бу-
де протiкати так само, як в
замкненiй посудинi при вiд-
сутностi руху, турбулентно-
стi тут не враховується.
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Однак такий шлях ре-
акцiї в потоцi вимагає зна-
чного часу i простору. Можливий i iнший шлях, коли тепло повнiстю
прореагованої сумiшi використовується для прискорення реакцiї свiжої
сумiшi. Це може бути досягнуто, наприклад, при напрямлення частини
продуктiв згоряння до свiжої сумiшi (рис. 6.2).
Рис. 6.2. Схема iнтенсифiкацiї процесу
разбавленням сумiшi реагентiв продуктами
згоряння
За рахунок баластування сумi-
шi нереагуючi продуктами згорян-
ня реакцiї повинна понизитися, вiд
пiдйому температури — пiдвищити-
ся. Через експоненцiйну залежнiсть
швидкостi реакцiї вiд температури
другий ефект набагато сильнiший, i
сумарний ефект буде позитивним —
швидкiсть реакцiї пiдвищиться.
Ефект iнтенсифiкацiї буде залежати i вiд наявностi активних центрiв,
що додаються в сумiш.
Можна уявити собi граничний випадок: з метою максимальної iнтен-
сифiкацiї процесу перемiшуються всi продукти i вся свiжа сумiш, тобто
випадок, що нерiдко зустрiчається в технiцi. Процеси в багатьох камерах
згоряння з iнтенсивною рециркуляцiєю наближаються до подiбної схеми.
Рис. 6.3. Схема реактора з iнтенсивним
перемiшуванням
Розглянемо теорiю цього ви-
падку. Нехай в реактор надходить
заздалегiдь пiдготовлена сумiшi з
концентрацiєю горючої n i темпе-
ратурою T0 (рис. 6.3). Через пра-
ктично повне перемiшування у всьо-
му реактивному об’ємi встановлює-
ться концентрацiя n i температура T .
Очевидно, склад i температура газу
на виходi з апарату також рiвнi n i
T . Будемо вважати, що перемiшува-
ння вiдбувається миттєво i повнiстю.
Отже, перемiшування не стримує, не обмежує процесiв — горiння протiкає
в кiнетичнiй областi.
6.2. Стацiонарнi режими горiння в реакторi
Припустимо, що тепловi втрати вiдсутнi. Запишемо рiвняння теплового
балансу для сумiшi, що надходить на одиницю об’єму:
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Q(n− n0) = ρcp(T − T0), (6.1)
де Q — тепловий ефект реакцiї,
ρ — густина сумiшi,
cp — питома теплоємнiсть сумiшi.
З цього рiвняння може бути знайдена зв’язок мiж температурою i
концентрацiею. Якщо вигоряння повне, то n = 0, T = Tb i
Qn0 = ρcp(Tb − T0) (6.2)
Роздiливши (6.2) на (6.1), отримаємо:
n = n0
Tb − T
Tb − T0 . (6.3)
Останнє рiвняння показує подiбнiсть концентрацiйного та температур-
ного полiв, яке зображено схематично на рис. 6.1.
При стацiонарному режимi роботи реактора теплота, що видiляється
за одиницю часу за рахунок хiмiчних реакцiй, йде на нагрiв газiв, що
проходять через реактор. Нехтуючи змiною теплофiзичних властивостей
газiв, можна записати:
QVW = Gcp(T − T0), (6.4)
де G — витрата речовини крiзь реактор [G] = кг/с.
Пiдставляючи в останнє рiвняння закон Аренiуса для швидкостi хiмi-
чної реакцiї (3.3), отримаємо рiвняння:
QV Anβ0
(
Tb − T
Tb − T0
)β
exp
(
− E
RT
)
= Gρcp(T − T0), (6.5)
Подамо розв’язок рiвняння (6.5) в графiчнiй формi — точки перетину
кривої тепловидiлення з прямою тепловiдводу (тепловiдвiд — за рахунок
видалення продуктiв реакцiї з об’єму, див. рис. 6.4). Iснує три варiанти
перетину (в залежностi вiд нахилу лiнiй 1− 3, вiдповiдних тепловiдвiд).
При великiй швидкостi потоку (лiнiя 1) тепловiдвiд домiнує, можливий
єдиний стацiонарний режим (точка F ) з малою швидкiстю реакцiї i малим
вигоранням. При низькому значеннi G (лiнiя 3) час перебування V/G
перевищує адiабатичний перiод iндукцiї tia i реалiзується стацiонарний
режим з температурою близькою до Tb.
У промiжному випадку (лiнiя 2) є кiлька стацiонарних розв’язкiв
(точки F , Z, M), причому розв’язок, якому вiдповiдає точка Z, нестiйкий.
Реалiзацiя того чи iншого з стiйких стацiонарних режимiв визначається
попереднiм станом.
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Рис. 6.4. Графiчне представлення стацiонарних розв’язкiв рiвняння (6.5)
При збiльшеннi часу перебування точки F i Z прямують до H, яка
вiдповiдає умовi дотикання лiнiй тепловидiлення i тепловiдведення. Пiсля
цього режим повiльної реакцiї неможливий, реалiзується режим самоза-
ймання (передвибуховий розiгрiв, як i при тепловому вибусi, θ = RT0/E).
Режими змiнюються стрибкоподiбно. Аналогiчно, при зменшеннi часу пере-
бування режим займання стрибком змiнюється режимом повiльної реакцiї,
цьому моменту вiдповiдає верхня штрихова лiнiя на рис. 6.4. В областi
мiж штриховими лiнiями iснує два стiйких стацiонарних розв’язка, що
вiдповiдають рiзним режимам роботи реактора. На рис. 6.5 ця область
розташована мiж значеннями повного масового потоку G1 i G2. Стан G1
вiдповiдає самозайманню, G2 — затуханню («верхнiй» межа горiння). Видно,
що залежнiсть температури вiд повного масового потоку має гiстерезисний
характер. При G1 < G < G2 режим визначається попереднiм станом сумiшi.
Пунктирна частина кривої на рис. 6.5 вiдповiдає нестiйким стацiонарним
режимам (Z).
З рiвняння (6.5) за умови dG/dT = 0 отримаємо (при β = 1):
T1 = T0 +
RT 20
E
, T2 = Tb +
RT 2b
E
(6.6)
G1 = eV n
E(Tb − T0)
RT 20
exp
(
− E
RT0
)
, G2 =
1
e
V n
RT 2b
E(Tb − T0) exp
(
− E
RTb
)
.
(6.7)
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Рис. 6.5. Режими роботи реактора iдеального перемiшування залежно вiд повного
масового потоку.
Вивчення реакцiй в реакторi iдеального перемiшування дозволяє вста-
новити кiнетичнi параметри реакцiї.
Теплонапруженiсть (кДж/м3год) Γ = QW визначає iнтенсивнiсть
тепловидiлення в хiмiчному реакторi. Режим, що вiдповiдає точцi M ,
реалiзує високу теплонапруженiсть. Температура близька до максимальної,
вигоряння реагентiв велике, швидкiсть реакцiї максимальна:
T∗ = Tb
(
1− βRT
2
b
E
)
, (6.8)
n∗ =
n0β
(Tb − T0)
RT 2b
E
, (6.9)
W = Wmax ≈ nβ∗ exp
(
− E
RTb
)
. (6.10)
У випадку ланцюгового механiзму самозаймання, перемiшування про-
дуктiв реакцiї дозволяє рiзко скоротити перiод iндукцiї. Для пiдвищення
ступеня хiмiчного перетворення сумiш, вiдведена з реактора iдеального пе-
ремiшування, допалюється в реакторi iдеального витiснення. Це забезпечує
максимальну теплонапруженiсть.
У протиточних теплообмiнниках вихiдна сумiш нагрiвається проду-
ктами реакцiї, що дозволяє без використання зовнiшнiх джерел енергiї
отримувати температури, що перевищують адiабатичну температуру горiння
Tb.
Якщо врахувати тепловiддачу з реактора iдеального перемiшуван-
ня (неадiабатичнi умови), кут нахилу прямих тепловiдводу збiльшиться,
52
6.2. Стацiонарнi режими горiння в реакторi
рiвняння (6.5) прийме вигляд:
QW =
G
V
(T − T0)
(
cp + α
S
V
)
, (6.11)
де α — коефiцiєнт тепловiддачi, S — площа поверхнi реактора, cp + α SG —
ефективна теплоємнiсть.
Найсильнiше тепловiдвiд через стiнки впливає при малих подачах
речовини, коли кiлькiсть теплоти, що видiляється в реакторi за одиницю
часу, невелика. Вiдносна частка теплоти, що вiдводиться через стiнки,
виявиться достатньо великою. Холодний режим реакцiй може встановитися
при цьому у всьому дiапазонi витрат, при будь-якiй подачi сумiшi без
переходу до самозаймання.
Однак, якщо пiдвести тепло ззовнi, пiдпалити сумiш, то в деякiй
областi витрат можливе горiння. Цей режим може бути обмежене двома
мовами. При великiй подачi речовини горiння припиняється через нестачу
теплоти реакцiй для нагрiву сумiшi, що надходить в реактор (малого часу
перебування сумiшi в реакторi). При малих витратах горiння припиняється
через тепловтрати в оточуюче середовище через стiнки. При збiльшеннi
втрат тепла область, в якiй можливий стацiонарний процес горiння, ско-
рочується. В граничному випадку область згортається в точку i горiння
припиняється.
Характернi особливостi процесу в реакторi добре iлюструє аналогiя з
багаттям: слабкий вiтер роздмухуємо його, а сильний — гасить.
Прикладом реактора з iнтенсивним перемiшуванням сумiшi горiлка
Шопе. Повiтря входить в пальник по тангенцiальному каналу, а пальне
подається до центру, в зону розрiдження вихору. Вихiд продуктiв здiйснює-
ться по дотичнiй в напрямку руху вихору. У результатi по всьому об’ємi
горiлки вiдбувається iнтенсивний рух з бiльшим градiєнтом швидкостей,
що забезпечує гарне перемiшування.
Iншою можливою схемою є реактор Лонгвелла. Заздалегiдь пiдготов-
лена сумiш пального з повiтрям подається через численнi дрiбнi отвори в
кулi дiаметром 19, 4 мм, розташованому в центрi сферичної камери згоря-
ння (дiаметр 75 мм). Такий спосiб подачi сумiшi забезпечує iнтенсивне
перемiшування сумiшi, що надходить продуктами згоряння, i процес набли-
жається до теоретичного, описаного вище. При зривi процесу за рахунок
збiльшення подачi речовини, час перебування в реакторi виявляється одного
порядку з часом горiння в ламiнарному полум’ї. Дослiдження вказують
на вiдсутнiсть в реакторi фiксованого тонкого фронту полум’я. Хiмiчний
аналiз дає приблизно постiйний склад сумiшi по всiй камерi. Повнота зго-
ряння змiнюється вiд бiльших величин приблизно до 80% при зривi, що
вiдповiдає теоретичним уявленням. Проте ретельнi дослiдження структури
потоку в реакторi дозволили виявити iстотну її неоднорiднiсть, наявнiсть
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зон зворотних струмiв, неоднорiднiсть складу сумiшi. Виявилося, що роз-
мiр i розташування паливоподаючих отворiв впливають на характеристики
процесу. Все це свiдчить про те, що процес в реакторi не є чисто кiнети-
чним, певну роль вiдiграють i дифузiйнi чинники. Отриманi за допомогою
реактора Лонгвелла кiнетичнi характеристики слiд розглядати як умовнi.
Покладене в основу теорiї реактора допущення про повну однорiднiсть
сумiшi є першим наближенням.
Контрольнi запитання
1. Чи залежить режим роботи реактора iдеального змiшування вiд об’єму
реактора при постiйнiй витратi?
2. Чи можливий вибух в реакторi iдеального змiшування?
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Як було показано в роздiлi 6, хiмiчнi реакцiї при займаннi протiкають
у всьому об’ємi сумiшi. Займання настає без якого-небудь пiдведення
енергiї ззовнi як результат протiкання процесiв у часi всерединi самої
системи. При використаннi процесiв горiння часто доводиться мати справу
з явищем поширення полум’я. Сумiш газiв зазвичай знаходиться в станi,
коли самозаймання неможливе. Однак при мiсцевому пiдведенi ззовнi
достатньої кiлькостi теплоти в якiй-небудь точцi сумiшi, можуть початися
хiмiчнi реакцiї. Тепло, що видiляється при цьому передається сусiднiм
дiлянкам газу i iнiцiює там реакцiї. Таким шляхом процес горiння може
поширюватися по свiжiй горючiй сумiшi. У зв’язку з тим, що швидкiсть
хiмiчних реакцiй при високiй температурi велика, процес завершується
досить швидко, i зона горiння в ламiнарному потоцi або нерухомiй сумiщi,
має невелику товщину.
7.1. Характеристики розповсюдження полум’я
Процес поширення полум’я характеризується швидкiстю поширення,
un — це лiнiйна швидкiсть перемiщення зони горiння (фронту полум’я) по
вiдношенню до сумiшi реагентiв. Вимiрюється вона по нормалi до фронту
полум’я. Швидкiсть поширення полум’я в ламiнарних умовах для заданої
сумiшi є фiзико-хiмiчною константою, яка залежить лише вiд тиску i
температури. Зазвичай її називають нормальною швидкiстю . Ця швидкiсть
може бути оцiнена об’єм сумiшi реагентiв, що згоряє на одиницi поверхнi
фронту полум’я за одиницю часу:
un =
V
S
. (7.1)
Iнодi процес горiння оцiнюється масовою швидкiстю, що є добутком
густини на швидкiсть поширення полум’я:
um = ρun. (7.2)
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Масова швидкiсть горiння — це маса сумiшi реагентiв, що згоряє за
одиницю часу на одиницi поверхнi фронту полум’я.
Механiзм розповсюдження полум’я в розглянутому випадку ґрунтує-
ться на передачi тепла i активних центрiв з зони реакцiї до свiжої сумiшi
завдяки значним градiєнтам температури i концентрацiй мiж зоною горiння
i свiжою сумiшшю.
7.2. Теорiя ламiнарного полум’я школи М. М. Семенова
Першi спроби створення теорiї нормального поширення полум’я нале-
жать Маллару i Ле-Шательє, В. А. Мiхельсону. Теорiю поширення полум’я
розробляли Жюге i Нуссельт, Льюїс i Ельбi. Однак здебiльшого їх розв’язки
схематичнi i мiстять допущення, що виключають важливi сторони явища.
Сучасна теорiя нормальної швидкостi поширення полум’я зобов’язана своїм
розвитком в основному працям Я. Б. Зельдовича, Д. А. Франк-Каменецького
i М. М. Семенова Їх розв’язки заснованi на припущеннi про безперервному
змiну температур i концентрацiй.
Згiдно теорiї передбачається, що фронт полум’я стоїть на мiсця, а
свiжа горюча сумiш подається в нього зi швидкiстю, що дорiвнює швидкостi
його поширення — un. При цьому в зонi ламiнарного полум’я температура
буде змiнюватися вiд початкової T0 до температури продуктiв згоряння Tb,
а концентрацiя вихiдних речовин змiнюється вiд початкової до нуля при
повному згоряннi. Змiна параметрiв у зонi горiння вiдбувається в дiйсностi
на вiдстанi, що вимiрюється, як правило, долями мiлiметра.
Задача розв’язується в одномiрному випадку в системi вiдлiку, супу-
тнiй фронту полум’я Змiна параметрiв передбачається вiдбувається тiльки
вздовж осi x. Втрати тепла за рахунок вiддачi через стiнки труби i за
рахунок випромiнювання не враховуються. Також теплоємнiсть сумiшi ре-
агентiв i продуктiв, а також коефiцiєнт їх теплопровiдностi не залежить вiд
температури.
Рiвняння нерозривностi в супутнiй системi вiдлiку має вигляд:
ρu = ρoun (7.3)
де ρ та u — густина та швидкiсть продуктiв згоряння в супутнiй системi
вiдлiку, вiдповiдно,
ρ0 та un — густина реагентiв та нормальна швидкiсть горiння в супутнiй
системi вiдлiку, вiдповiдно.
Рiвняння збереження енергiї для елемента об’єму має вигляд:
ρcp
∂T
∂t
= λ
∂2T
∂x2
− cpρu∂
2T
∂x
+QW (7.4)
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Доданок лiворуч означає змiну кiлькостi теплоти в одиницi об’ємi
за одиницю часу. Перший доданок праворуч — змiна кiлькостi теплоти
за рахунок теплопровiдностi, пов’язаної з градiєнтом температур вздовж
осi x. Другий доданок праворуч — це втрати теплоти на нагрiв сумiшi, що
надходить в полум’я. Останнiй доданок — видiлення тепла при протiканнi
хiмiчних реакцiй.
Якщо сумiш, що надходить в полум’я незмiнна за складом i параметра-
ми, то швидкiсть поширення полум’я i ширина зони горiння буде постiйною
величиною, незмiнними будуть залишатися також кривi змiни температур
i концентрацiї. Явище носитиме стацiонарний характер, i ∂T∂t = 0, тому
похiднi (7.4) в рiвняннi можна замiнити на повнi:
λ
d2T
dx2
− cpρudT
dx
+QW = 0. (7.5)
Доданки рiвняння можуть бути представленi графiчно (рис. 7.1).
Рис. 7.1. Графiчна iнтерпретацiя складових
рiвняння енергiї в зонi нормального полум’я
Перший доданок рiвняння λd
2T
dx2
може бути як позитивним так i нега-
тивним. При невеликому збiльшеннi
температури в лiвiй частинi кривої,
перший доданок позитивний, так як
кiлькiсть теплоти в сумiшi збiльшу-
ється за рахунок теплопередачi вiд
бiльш гарячих областей. У зонi ви-
соких температур опуклiсть кривої
температур змiнюється, i d
2T
dx2 < 0 —
оскiльки, кiлькiсть теплоти в сумiшi
зменшується за рахунок передачi йо-
го в областi невисоких температур.
Другий доданок cpρudTdx завжди
має негативний знак — при перемi-
щеннi сумiшi в зонi полум’я завжди
затрачується теплота на нагрiвання
сумiшi, що рухається назустрiч гра-
дiєнту температур.
Третiй доданок QW завжди
позитивний, оскiльки тут розгляда-
ються екзотермiчнi реакцiї. Однак
швидкiсть хiмiчних реакцiй значно
залежить вiд температури, тому при-
хiд тепла стає iстотним лише при високих температурах поблизу Tb. У
кiнцевому рахунку всi три доданки рiвняння розкривають динамiку те-
57
Роздiл 7. Структура ламiнарного полум’я
плоти в полум’ї. Теплота на нагрiвання сумiшi видiляється за рахунок
хiмiчних реакцiй в зонi високих температур i транспортується, завдяки
теплопровiдностi, в зону, де температура сумiшi невелика.
Швидкiсть хiмiчної реакцiї, що входить в рiвняння (7.5) — є функцiєю
температури T i концентрацiї n. У полум’ї вiдбувається не тiльки перене-
сення теплоти, а й перенесення речовини внаслiдок наявностi градiєнта
концентрацiй. Концентрацiя речовин в зонi горiння буде визначатися як
хiмiчними реакцiями, так i дифузiєю.
Диференцiальне рiвняння для концентрацiї, можна записати у виглядi:
d
dx
Dρ
da
dx
− ρuda
dx
−W = 0, (7.6)
де D — коефiцiєнт дифузiї,
a = nm — молярна масова концентрацiя реагентiв (число молей реагентiв
на одиницю їх маси).
Це рiвняння враховує змiну концентрацiї за рахунок дифузiї — перший
доданок, змiна концентрацiї внаслiдок конвективного потоку (загального
руху газу) — другий доданок i зменшення реагентiв в результатi хiмiчної
реакцiї — третiй доданок.
Якщо згадати одначення ентальпiї dH = cpρV dT , то рiвняння (7.5)
можна записати у виглядi:
d
dx
λ
cp
dH
dx
− ρudH
dx
+QW = 0. (7.7)
Для зручностi, введемо число Льюїса, яке дорiвнює вiдношенню кое-
фiцiєнта дифузiї до коефiцiєнта температуропровiдностi (див. [18]):
Le =
χ
D
=
λ
ρcpD
, (7.8)
де χ — коефiцiєнт температуропровiдностi.
Розглянемо випадок, коли Le = 1. Домножимо рiвняння (7.6) на Q i
додамо до (7.7), отримаємо:
d
dx
λ
cp
d(Qa+ cpT )
dx
− ρud(Qa+ cpT )
dx
= 0. (7.9)
де повна ентальпiя системи H = Qa + cpT являє собою суму теплової та
хiмiчної ентальпiй сумiшi.
Граничнi умови для цього рiвняння:
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x = ±∞, dH
dx
= 0. (7.10)
Розв’язок, який задовольняє цим рiвнянням має вигляд:
H = Qa+ cpT = const . (7.11)
Тобто, сума теплової та хiмiчної ентальпiй (повна ентальпiя) в ходi
горiння в полум’ї не змiнюється. Для початкового та кiнцевого стану газу
сталiсть суми теплової та хiмiчної ентальпiй випливає iз закону збереження
енергiї. Для промiжних же станiв це постiйнiсть не очевидно, i тому
результат (7.11) представляє великий iнтерес. Фiзично це пояснюється тим,
що дифузiя сумiшi реагентiв з холодної зони в гарячу i перенесення тепла
в зворотньому напрямку компенсують одина одну. Слiд лише пiдкреслити,
що подiбна компенсацiя може мати мiсце лише при рiвностi коефiцiєнтiв
дифузiї та теплопровiдностi, тобто при Le = 1. В iншому випадку рiвнiсть
(7.11) порушується.
Iз виразу (7.11) випливає:
Qa0 + cpT0 = Qa+ cpT = cpTb, (7.12)
звiдки
n = n0
Tb − T
Tb − T0 , (7.13)
де враховано, що n = a ·m.
Знову ж, як i у випадку адiабатичного теплового вибуху (див. рiвн.
(5.6)), маємо подiбнiсть температурного поля, та поля концентрацiй. Наяв-
нiсть такого зв’язку дозволяє представити вирази для швидкостi хiмiчних
реакцiй у виглядi функцiї однiєї змiнної, а замiсть розв’язку двох диферен-
цiальних рiвнянь обмежитися одним.
Наближений розв’язок рiвняння (7.5) може бути отримано на основi
врахування особливостей протiкання хiмiчних реакцiй при горiннi.
Швидкiсть видiлення теплоти в силу експоненцiйної залежностi швид-
костi реакцiї вiд температури стає суттєвим лише при досить високих
температурах близьких до температури продуктiв згоряння Tb. Це дозволяє
роздiлити всю зону горiння на двi характернi областi:
1. Зону прогрiвання — де швидкiстю хiмiчних реакцiй можна знехтувати
(I на рис. 7.1),
2. Зону хiмiчних реакцiй (II на рис. 7.1) — область високих температур.
Тут можна знехтувати конвективним доданком cpρun dTdx .
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Запишемо рiвняння теплопровiдностi для зони I:
λ
d2T
dx2
− cpρudT
dx
= 0. (7.14)
Граничнi умови мають вигляд для зони I:
x = −∞, T = T0, dT
dx
= 0, (7.15)
x = 0, T = T ′,
dT
dx
=
(
dT
dx
)
I
. (7.16)
Розв’язок має вигляд:(
dT
dx
)
I
=
1
λ
cpρu(T
′ − T0). (7.17)
Рiвняння теплопровiдностi для зони II:
λ
d2T
dx2
+QW = 0. (7.18)
Граничнi умови мають вигляд для зони II:
x = 0, T = T ′,
dT
dx
=
(
dT
dx
)
II
,
x =∞, T = Tb, dT
dx
= 0.
Розв’язок має вигляд:(
dT
dx
)
II
=
√√√√√2
λ
Q
Tb∫
T ′
WdT. (7.19)
Отриманi для обох зон вирази повиннi зшиватись, тобто:(
dT
dx
)
I
=
(
dT
dx
)
II
(7.20)
i тодi
1
λ
cpρu(T
′ − T0) =
√√√√√2
λ
Q
Tb∫
T ′
WdT. (7.21)
У лiвiй частинi (7.21) температура T ′ не сильно вiдрiзняється вiд Tb,
оскiльки межа зон проходить там, де швидкiсть реакцiї стає вiдчутною, а
це вiдбувається при високих температурах, близьких до Tb. Що стосується
правої частини рiвняння, то там, навпаки, зручно замiнити невизначену
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величину T ′ бiля нижньої границi iнтегрування на T0. Величина iнтеграла
при цьому залишиться практично незмiнною, так як при малих температурах
реакцiя не вiдбувається. Тодi з (7.21):
ρu =
√
2λQ
Tb∫
T0
WdT
cp(Tb − T0) . (7.22)
Знайдемо iнтеграл в (7.22) скориставшись законом Аренiуса (3.3) та
перетворенням Франка-Каменецького (5.4). З перетворення Франка-Каме-
нецького:
exp
(
− E
RT
)
= exp
(
− E
R(Tb −∆T )
)
≈ e− ERTb e−
E∆T
RT2
b .
Пiдставимо в iнтеграл:
Tb∫
T0
WdT =
Tb∫
T0
A exp
(
− E
RT
)
dT = −
0∫
Tb−T0
Ae
− ERTb e
−E∆T
RT2
b d∆T =
= A exp
(
− E
RTb
)
RT 2b
E
(
1− exp
(
−E(Tb − T0)
RT 2b
))
Для процесiв горiння в останнiй формулi
exp
(
−Tb − T0
θ
)
≪ 1,
де θ = RT
2
b
E , тому
Tb∫
T0
WdT = A exp
(
− E
RTb
)
RT 2b
E
= W (Tb)
RT 2b
E
= W (Tb)θ,
Пiдставимо останню формулу у вираз для масової швидкостi (7.22):
ρu =
√
2λQW (Tb)θ
cp(Tb − T0) .
Iз пiдставивши в останнiй вираз un з рiвняння (7.3), остаточно нор-
мальна швидкiсть горiння:
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un =
√
2λQW (Tb)θ
ρ0cp(Tb − T0) . (7.23)
Зробимо ще одне наближення. Визначимо час реакцiї τr як час, за
який теплота, що видiляється в результатi хiмiчної реакцiї QW (Tb)τr пiде
на нагрiвання сумiшi вiд T0 до Tb, тодi можемо написати:
QW (Tb)τr = ρ0cp(Tb − T0), (7.24)
Отже, (7.23) можна привести до вигляду
un =
√
χ
τr
√
2θ
(Tb − T0) = C
√
χ
τr
. (7.25)
Ширина зони прогрiвання може бути знайдена з рiвняння для зони I
(7.14). Перший iнтеграл (7.14)
λ
dT
dx
= ρ0un(Tb − T0) (7.26)
з використанням граничних умов (7.15) дає залежнiсть температури вiд x:
T = T0 + (Tb − T0) exp
(cpρ0un
λ
x
)
. (7.27)
Використовуючи формулу подiбностi температурного i концентрацiй-
ного полiв (7.13), можемо знайти залежнiсть концентрацiї реагентiв вiд
температури:
n = n0
(
1− exp
(cpρ0un
λ
x
))
. (7.28)
Графiки залежностi n(x) та T (x) були приведенi на рис. 6.1.
Порядок ширини зони горiння можна оцiнити як вiдстань, на якiй тем-
пература зменшується в e разiв. Ця вiдстань називається характеристичною
шириною зони горiння. З рiвняння (7.27) випливає:
δ =
λ
cpρ0un
=
χ
un
. (7.29)
Для сумiшi 6% метану (CH4) з повiтрям un = 5 см/с, χ ≈ 0, 3 см2/с,
ширина зони горiння δ = 0, 6 мм i час перебування речовини в зонi реакцiї
(зонi горiння) tn = 4 · 10−3 c. Для стехiометричної гримучої сумiшi (2H2O+
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O2) un = 103 см/с, χ ≈ 0, 3 см2/с, ширина зони прогрiву δ = 0, 003 мм i час
перебування речовини в зонi реакцiї tn = 10−7 c. Час реакцiї tn набагато
перевищує час вiльного пробiгу молекул, а отже δ ≫ l¯, де l¯ – середня
довжина вiльного пробiгу. Це пов’язано з умовою un ≪ c (c – швидкiсть
звуку в середовищi), оскiльки χ ∼ l¯c
Завдяки дифузiї та теплопровiдностi в зонi з високою швидкiстю
реакцiї сумiш має iнший склад i бiльш високу температуру, нiж у вихi-
днiй сумiшi. На рис. 7.2 подана схема змiни температури i концентрацiї
компонентiв сумiшi на прикладi реакцiї 2 CO + O2 = 2CO2.
Рис. 7.2. Розподiл концентрацiй компонентiв сумiшi у хвилi горiння CO
Якщо компоненти горючої сумiшi вiдрiзняються молекулярною масою,
то в зонi реакцiї може змiнюватися склад сумiшi, тому легкi реагенти
дифундують з бiльшою швидкiстю. Хоча склад сумiшi в зонi реакцiї змiню-
ється за рахунок дифузiї (сумiш розбавляється продуктами реакцiї), тим
не менш, через пiдвищення температури в зонi прогрiву швидкiсть реакцiї
досягає високих значень, що i визначає поширення хвилi горiння.
7.3. Залежнiсть швидкостi горiння вiд властивостей ре-
агентiв
Основне рiвняння, що зв’язує мiж собою швидкiсть поширення по-
лум’я i товщину зони горiння, а також вiдображає залежнiсть швидкостi
поширення полум’я вiд основних параметрiв, може бути отримано з простих
фiзичних уявлень.
Враховуючи сильну залежнiсть швидкостi реакцiї вiд температури,
можна вважати, що процес перетворення буде в основному вiдбуватися в
тонкому шарi, що примикає до зони продуктiв згоряння, при температурi,
близькiй до максимальної. Пiдвищення температури свiжої сумiшi при
цьому можна вiднести тiльки за рахунок теплопровiдностi. Згiдно з (7.26),
можна наближено написати:
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λ
dT
dx
= cpρ0un(Tb − T0). (7.30)
де dTdx — середнє значення градiєнта в зонi прогрiвання, оцiночно, можна
записати, що:
dT
dx
=
Tb − T0
δ
. (7.31)
Тобто, (7.30) можна записати як
λ
Tb − T0
δ
= ρ0un(Tb − T0).
Звiдки, одразу можна знайти (7.29)
δ =
χ
un
.
З iншого боку, товщина зони горiння визначається швидкiстю руху
речовини i часом перебування tn в нiй:
δ = untn,
звiдки
un =
√
χ
tn
. (7.32)
Час хiмiчних реакцiй τr завжди складає якусь долю усього часу
перебування сумiшi в зонi горiння tn:
tn = Rτr.
Тодi (7.32)
un =
√
χ
Rτr
=
√
1
R
√
χ
τr
= C
√
χ
τr
. (7.33)
За структурою цей вираз подiбний отриманому вище. Коефiцiєнт C –
невiдома функцiя складу сумiшi i ряду параметрiв. Бiльш точнi розв’язки
зводяться по сутi до подiбного виразу, де C приводиться з тiєю чи iншою
точнiстю як функцiя рiзних параметрiв.
На сьогоднi, отримати точне значення швидкостi поширення полум’я
аналiтичним шляхом, без емпiричних коефiцiєнтiв, не вдається. У той же
час характер залежностi її вiд основних параметрiв вiдображається абсо-
лютно точно навiть у найпростiшому розв’язку, подiбному до наведеного
вище. Швидкiсть поширення полум’я визначається як умовами переносу
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(наприклад, коефiцiєнтом температуропроводностi), якi представляють со-
бою фiзичну характеристику, так i швидкiстю або часом реакцiї, що є
хiмiчною характеристикою.
7.3.1. Вплив тиску на нормальну швидкiсть поширення
полум’я та ширину зони горiння
Вияснимо вплив рiзних параметрiв на швидкiсть поширення полум’я i
ширину зони горiння, що випливає з теоретичних уявлень.
Для iдеальних газiв ρ ∼ p та p ∼ n. З закону Аренiуса (3.3) ви-
пливає, що, W (Tb) ∼ nβ ∼ pβ (тут β — молекулярнiсть хiмiчної реакцiї,
див. роздiл 3.2.).
Використовуючи цi залежностi в формулi (7.23) знаходимо залежнiсть
нормальної швидкостi горiння вiд тиску
un ∼ p
β
2−1. (7.34)
Тим самим, для бiмолекулярних реакцiй (β = 2) швидкiсть полум’я не
залежить вiд тиску. Для мономолекулярних (β = 1) — падає з тиском, для
тримолекулярних (β = 3) — зростає.
У бiмолекулярних реакцiях швидкiсть хiмiчного перетворення визна-
чається числом подвiйних зiткнень, яке не залежить вiд тиску, процес
поширення полум’я при змiнi тиску залишається подiбним самому собi: при
збiльшеннi тиску всi просторовi i часовi масштаби зменшуються пропор-
цiйно p−1, при цьому число зiткнень, швидкiсть теплового руху молекул,
швидкiсть поширення полум’я не змiняютюся. Ця подiбнiсть пламен з
бiмолекулярними реакцiями випливає з молекулярно-кiнетичних уявлень.
Середнiй ефективний порядок реакцiї горiння в повiтрi таких сумi-
шей вуглеводнiв, як бензин i гас, приблизно 1, 6. Залежнiсть нормальної
швидкостi вiд тиску виходить негативною un ∼ p−0,2.
Оскiльки χ ∼ 1ρ , то використовуючи (7.34), отримаємо залежнiсть зони
горiння вiд тиску:
δ ∼ p−β2 . (7.35)
Отже, ширина зони завжди обернено пропорцiйна тиску i залежить
вiд порядку реакцiї. Для вуглеводневих палив δ ∼ p−0,8.
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7.3.2. Вплив температури на нормальну швидкiсть поши-
рення полум’я та ширину зони горiння
Вплив температури випливає з закону Аренiуса (3.3):
un ∼ W (Tb) 12 ∼ e−
E
2RTb .
При експериментальних дослiдженнях прийнято оцiнювати вплив тем-
температурb на швидкiсть поширення полум’я степеневими залежностями:
un ∼ T n. (7.36)
Для вуглеводнiв n ∼ 1, 8− 2.
Залежнiсть ширини зони горiння вiд температури, отримана теорети-
чно, виявляється слабкою, так як χ ∼ T 1,75 i
δ =
χ
un
∼ T
1,75
T 1,9
∼ T 0, (7.37)
тобто, δ є константою. Практика виявляє обернену пропорцiйну залежнiсть
ширини зони вiд температури.
Склад сумiшi впливає на нормальну швидкiсть через температуру
горiння Tb i кiнетичнi параметри, такi, як енергiя активацiї реакцiї E. Нор-
мальна швидкiсть поширення полум’я максимальна там, де температура
горiння буде найбiльшою, тобто поблизу стехiометрiї з невеликим зсувом у
бiк збагачених пальним сумiшей. Вiдому роль вiдiграє i кiнетика хiмiчних
реакцiй. Зi змiною вихiдного складу сумiшi, безсумнiвно, вiдбуваються i
вiдповiднi зрушення в механiзмi i кiнетицi хiмiчних реакцiй. Про це свiд-
чить, зокрема, змiна кольору полум’я при горiннi вуглеводнiв в повiтряної
сумiшi вiд блакитного в збiдненiй пальним областi до зеленого у збагаче-
нiй. Колiр полум’я визначається випромiнюванням збуджених при реакцiї
молекул i радикалiв. Нагрiтi до тiєї ж температури продукти згоряння
випромiнюють значно слабкiше. Отже, випромiнювання полум’я в значнiй
мiрi пов’язане з кiнетикою реакцiй. Змiна складу i температури, а отже, i
кiнетики вiдбувається неперервно, що викликає неперервну плавну змiна
нормальної швидкостi.
7.4. Межi поширення горiння
Вiдомо, що в горючих сумiшах, якi сильно розбавленi iнертними
газами, полум’я не поширюється. На перший погляд здається, що цей факт
суперечить теорiї, в якiй un ∼ e−
E
2RTb , i тому розбавлення сумiшi повинно
призводити тiльки до зменшення швидкостi полум’я, але не до припинення
горiння взагалi. На реальностi, однак, цього не спостерiгається — горючi
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сумiшi горять лише в тому випадку, якщо вмiст пального й окислювача
достатнiй для горiння зi швидкiстю не менше декiлькох сантиметрiв в
секунду.
По мiрi розбавлення un падає до деякого мiнiмального значення, i
при подальшому розбавленi, горiння стає неможливим. Ця обставина ви-
користовувалося в якостi однiєї з головних передумов в теорiях горiння,
заснованих на уявленнi про iснування фiксованої температури займання
Ti. Концентрацiйнi межi поширення полум’я в цих теорiях здавалися оче-
видними: якщо в результатi розбавлення сумiшi температура горiння Tb,
виявляється нижче Ti, то горiння газу виявляється неможливим. Однак
розрахунок швидкостi полум’я згiдно цих теорiй приводить до висновку
про те, що швидкiсть полум’я повинна в мiру розбавлення, тобто в мiру
зниження Tb, плавно зменшуватися, доходячи до нуля при Tb = Ti, що
суперечить експериментальним фактам.
Насправдi межi горiння обумовленi тепловими втратами в навколишнє
середовище i на випромiнювання. Частина тепла вiддається теплопровiднi-
стю через стiнки труби. Тепловтрати мають мiсце головним чином у зонi
прогрiвання i в областi продуктiв горiння.
Охолодження призводить до зниження температури при вiддаленнi вiд
зони реакцiї i до появи вiдповiдного поздовжнього (в напрямку, зворотному
поширенню полум’я) потоку теплоти (рис. 7.3). Вiдведення теплоти iз зони
реакцiї до продуктiв горiння залежить вiд швидкостi їх охолодження.
Рис. 7.3. Розподiл температури у фронтi полум’я за наявностi тепловтрат в навколишнє
середовище. Пунктиром показано розподiл температури в вiдсутнiсть тепловтрат.
З цих причин температура полум’я T ′b в реальних умовах спалювання
горючої сумiшi виявляється менше адiабатичної температури горiння Tb,
i вiдповiдно швидкiсть поширення полум’я за наявностi теплових втрат
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менше нормальної швидкостi un, що вiдповiдає термодинамiчнiй температурi
Tb. Але тепловi втрати крiзь стiнки i втрати випромiнюванням, правда в
меншiй мiрi, самi залежать вiд швидкостi поширення полум’я.
Зробимо оцiнки теплових потокiв вiд зони прогрiвання в стiнки труби,
з якими вона стикається, але i в об’єм, заповнений продуктами згоряння,
якi охолоджуються. Величину першого з них, можна оцiнити за законом
Ньютона-Рiхмана1:
dQ−1
dt
= αS(T ′b − T0) = α(2πr0)
χ
u′n
(T ′b − T0),
де S = δ(2πr0) — площа бiчної поверхнi стiнки посудини, шириною, що
дорiвнює ширинi зони горiння δ, крiзь яку вiдбувається тепловiддача, r0 –
радiус труби.
Введемо для зручностi, величину потоку, вiднесеного до одиницi
поверхнi фронту полум’я:
q1 =
1
πr20
dQ−1
dt
=
2α
r0
χ
u′n
(T ′b − T0). (7.38)
Ця величина має розмiрнiсть густини тепловго потоку Вт/м2.
Густина теплового потоку в зону продуктiв, що охолоджуються, згiдно
закону Фур’є:
q2 =
1
πr20
dQ−2
dt
= −λdT
dx
= −cpρχdT
dx
, (7.39)
де в останнiй рiвностi враховано зв’язок мiж коефiцiєнтами теплопровiдностi
i температуропроводностi λ = cvρχ.
Оскiльки причиною градiєнту температури dTdx в областi продуктiв
згоряння є тепловiддача крiзь стiнки (за вiдсутностi тепловiддачi через
стiнки dTdx = 0), то його можна виразити через швидкiсть змiни температури:
dT
dx
=
dT
dt
dt
dx
=
dT
dt
1
u′n
. (7.40)
З (7.4.)
dT
dt
=
α
cvρ
2πr0
πr20
(T ′b − T0) =
2α
cV ρr0
(T ′b − T0).
Пiдставляючи останнiй вираз, рiвняння (7.40) в (7.39) матимемо:
q2 =
2α
r0
χ
u′n
(T ′b − T0). (7.41)
1Георг Вiльгельм Рiхман (1711 — 1753) — росiйський фiзик.
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Порiвнюючи (7.41) та (7.38), бачимо, що q1 = q2, що говорить про те,
що два фiзично рiзних процеси мають однаковий вплив на максимальну
температуру в зонi горiння.
Енергетичний баланс, який ранiше в вiдсутнiсть тепловтрат запису-
вався у виглядi (7.24)
QW (Tb)τr = cpρ0(Tb − T0), (7.42)
в цьому випадку, можна виразити спiввiдношенням:
QW (Tb)τr = cpρ0(T
′
b − T0) +
1
V
dQ−1
dt
τr +
1
V
dQ−2
dt
τr, (7.43)
де, нагадаємо τr — час хiмiчної реакцiї.
Зробимо наближення, що час реакцiї τr ≈ tn, де tn — час перебування
сумiшi в зонi горiння, тодi з (7.32),
τr ≈ χ
u2n
. (7.44)
Пiдставимо (7.44),(7.42), (7.38) та (7.39) в (7.43), матимемо рiвняння
вiдносно T ′b:
T ′b = Tb −
β
u′2n
, (7.45)
де β = 4αχTb−T0cpρr0 .
З останнього рiвняння видно, що температура горiння T ′b залежить вiд
швидкостi полум’я u′n, чим менша швидкiсть полум’я, тим вище тепловтрати.
Швидкiсть горiння un залежить вiд температури T ′b, яка фактично
досягається в зонi хiмiчної реакцiї тем, яка тим нижче, чим бiльше тепло-
вiдвiд, а оскiльки un ∼ W (T ′b)
1
2 , то
un ∼ e−
E
2RT ′
b . (7.46)
Будемо вважати, що T ′b мало вiдрiзняється вiд T
′
b, тому можна розкла-
сти в ряд пiд експонентою, вважаючи T
′
b
Tb
малою величиною:
u′n = C exp
(
− E
2RT ′b
)
= C exp
(
− E
2RTb
)
exp
(
−E(Tb − T
′
b)
2RT 2b
)
=
= un exp
(
−E(Tb − T
′
b)
2RT 2b
)
. (7.47)
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Таким чином, маємо систему двох рiвнянь:{
T ′b = Tb − βu′2n ,
u′n = un exp
(
−E(Tb−T ′b)
2RT 2b
)
.
(7.48)
Проаналiзуємо розв’язки цiєї системи рiвнянь графiчно (рис. 7.4).
Представимо графiчно криву u′n(T
′
b) iз (7.47), яка завжди однакова для
даної сумiшi (крива 1 на рис. 1.33), i залежнiсть u′n(T
′
b) з (7.45) при рiзних
умовах тепловiддачi, тобто при рiзних константах β (кривi 2, 3, 4, 5).
Рис. 7.4. Графiчний розв’язок системи рiвнянь (7.48)
При малому β (крива 2) є двi точки перетину, тобто, два розв’язки.
Нижня точка вiдповiдає фiзично нездiйсненним режимам (на вiдрiзку AB
збiльшення тепловiддачi приводить до пiдвищення швидкостi полум’я).
При досить великому β (крива 4) перетину немає, поширення полум’я
неможливе. При деякому β = β∗, кривi 3 та 1 дотикаються в точцi A i
швидкiсть в точцi дотику u′n∗ є граничною.
З умов дотику кривих 1 та 3 знайдемо критичне значення β∗, при
якому горiння стає неможливим:
β∗ = u′n∗
RT 2b
E
= u′n∗θ. (7.49)
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Iз (7.45) при цьому випливає, щонайбiльше можливе зниження темпе-
ратури дорiвнює:
Tb − T ′b∗ = θ. (7.50)
Пiдставивши цей вираз а (7.47), отримаємо найменшу можливу швид-
кiсть
u′n∗ =
un√
e
≈ 0, 6 · un. (7.51)
Таким чином, поширення полум’я можливо лише в таких сумiшах,
температура горiння яких вiдрiзняється вiд адiабатичнiй на величину,
меншу, нiж RT
2
b
E . При розбавленi сумiшi, що приводить до T
′
b, якi меншi,
нiж T ′b∗, поширення полум’я неможливе.
Звернемося тепер увагу на те, що в критичнi умови входить параметр
β, який обернено пропорцiйний квадрату радiусу трубки β ∼ 1
r20
(оскiльки
коефiцiєнт α ∼ 1r0 ). Тобто, зменшення дiаметра трубки призводить, до
збiльшення тепловтрат, а тому повинен iснувати критичний дiаметр, при
якому поширення полум’я в каналi виявляється неможливим.
Явище критичного дiаметра було вiдкрито Г. Девi ще в 1816 р. i
що лягло в основу конструкцiї безпечної шахтарської лампи. У нiй мiдна
сiтка з дрiбними отворами попереджає можливiсть поширення полум’я з
внутрiшнього простору лампи в атмосферу шахти, в якiй може мiститися
метан в кiлькостях, достатнiх для займання.
Критичний дiаметр залежить вiд властивостей горючої сумiшi i з
наведених вище рiвнянь, дорiвнює d∗ = constunp . Ця оцiнка не враховує те-
пловiддачу випромiнюванням, яка домiнує (в порiвняннi з кондуктивною
тепловiддачею) в широких трубках, оскiльки цi втрати тепла не залежать
вiд розмiрiв посудини, а визначаються концентрацiєю речовин, здатних до
випромiнюванню. Тим самим врахування втрат енергiї на випромiнювання
призводить до уявлення про концентрацiйнi межах поширення полум’я.
Причому, випромiнювання включає не тiльки рiвноважне (теплове) випромi-
нювання, яке визначається температурою гарячих газiв, а й хемiлюмiнесцен-
цiєю. Бiльш строгий розгляд проблеми меж поширення полум’я в трубках
вимагає врахування додаткових факторiв: гiдродинамiки течiї реагуючого
газу, викривлення фронту полум’я, природної конвекцiї, недогоряния побли-
зу стiнок, нестацiонарностi тощо. Врахування цих факторiв можливе тiльки
на основi розвязання просторової спряженої задачi.
Спостережуване свiтiння полум’я в основному пов’язане з нерiвнова-
жними коливальними i обертальними збудженими станами окремих атомiв
i молекул продуктiв реакцiї — хемiлюмiнесцентному свiченню. Яскравiсть
хемiлюмiнесценцiї може на порядки перевищувати яскравiсть теплового
випромiнювання при температурi горiння. За межами зони реакцiї випро-
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мiнювання полум’я суто теплове. Хемiлюмiнесценцiя дозволяє вимiрювати
швидкостi реакцiй, концентрацiї деяких речовин тощо.
При поширеннi полум’я в закритих посудинах тиск зростає по мiрi
вигоряння речовини, тому зони продуктiв реакцiї, в яких реакцiя вiдбулася
ранiше, пiддаються додатковому стисненню i температура в цих областях
виявляється значно вище, нiж в зонах, в яких реакцiя вiдбулася пiзнiше
(Махe´-ефект). У середньому по судинi температура дорiвнює Tb. Вiзуально
ефект проявляється в рiзкому пiдвищеннi iнтенсивностi свiтiння в центрi
судини (при iнiцiюваннi хвилi горiння в центрi) при наближеннi фронту
полум’я до стiнок посудини. Умовою даного ефекту служить: час вирiв-
нювання тиску в об’ємi посудини набагато менше часу вигоряння горючої
сумiшi, який набагато менший, нiж час вирiвнювання температури. Цей
ефект не має мiсце в процесах з постiйним тиском (p = const).
7.5. Методи вимiрювання швидкостi полум’я
Рис. 7.5. Конус полум’я в пальнику
(фото)
Першi спроби вимiряти швидкiсть
поширення полум’я були здiйсненi Бун-
зеном1 i вiдносяться до середини XIX
ст. Швидкiсть поширення полум’я ви-
значалася ним за методом проскоку. Су-
тнiсть цього методу полягає в тому, що
швидкiсть поширення полум’я вважа-
лась рiвною такiй швидкостi витiкання
речовини через невеликий отвiр в посу-
динi, при якiй полум’я проскакує всере-
дину судини. Згодом, використовувався
також метод вiдриву: швидкiсть пошире-
ння полум’я прирiвнювалася до швидко-
стi потоку, при якiй полум’я зривалося з
пальника. Величини, що визначаються
таким чином iстотно вiдрiзняються вiд
iстинної швидкостi поширення полум’я.
Як умови проскоку, так i умови зриву
залежать вiд багатьох обставин i тому не дають пiдстав ототожнювати
швидкiсть потоку i швидкiсть поширення полум’я.
У полум’ї пальника Бунзена легко можна розрiзнити двi зони, якi
слабо свiтяться (рис. 7.5): внутрiшнiй конус блакитного кольору i зовнiшню
оболонку, яка називається зовнiшнiм конусом, яка має звичайно блiдо-
фiолетовий колiр.
1Роберт Вiльгельм Бунзен (1811 — 1899) — нiмецький хiмiк-експериментатор.
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У внутрiшньому конусi вiдбувається нагрiвання газоповiтряної сумiшi,
яка запалюється i згорає в тонкiй зонi, що оточує конусоподiбний фронт за-
ймання. Однак повнiстю тут газ згорiти не може, так як до нього пiдмiшана
лише частина повiтря, необхiдного для згоряння. Догоряння газу вiдбуває-
ться в зовнiшньому конусi, тобто там, де здiйснюється контакт продуктiв
неповного горiння з повiтрям, що дифундує з атмосфери (з вторинним
повiтрям).
Основоположником сучасної методики визначення швидкостi поши-
рення полум’я по праву може бути названий фiзик В. О. Мiхельсон1. У
дисертацiйнiй роботi «Про нормальну швидкiсть поширення полум’я в гри-
мучих газових сумiшах» (1890 р.) вiн вiдзначив необхiднiсть вимiрювання
дiйсної поверхнi полум’я, сформулював принципи вимiрювання швидко-
стi полум’я i обґрунтував метод вимiрювання нормальної швидкостi на
пальнику.
7.5.1. Вимiрювання швидкостi поширення полум’я мето-
дом пальника
При визначеннi швидкостi поширення полум’я методом пальника його
на зрiзi створюється полум’я попередньо перемiшаної однорiдної сумiшi
(рис. 7.6). Сумiш запалюється у країв пальника i поширюється до цен-
тру, утворюючи симетричний конус полум’я. Розмiр пальника i швидкiсть
потоку встановлюються такими, щоб забезпечити докритичне число Re i
ламiнарний потiк.
Товщина полум’я в ламiнарному потоцi становить, як правило, долi
мiлiметра, i тому полум’я над пальником можна розглядати як нескiнченно
тонкий конус. Якщо поверхню полум’я Sпол вiдома, неважко пiдрахувати
об’ємну витрату сумiшi dV/dt, яка проходить через цю поверхню:
dV
dt
= Sполun. (7.52)
З iншого боку, витрату сумiшi можна визначити, знаючи площу пере-
рiзу трубки пальника Sтруб та середню швидкiсть потоку газу wf :
dV
dt
= Sтрубwf , (7.53)
звiдки
un = wf
Sтруб
Sпол
. (7.54)
1Володимир Олександрович Мiхельсон (1860 — 1925) — росiйський фiзик i геофiзик, метеоролог,
професор московського унiверситету, учень О. Г. Столєтова
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Рис. 7.6. Конус полум’я в пальнику
(схема)
Це спiввiдношення називається прин-
ципом Мiхельсона.
Знайдена таким чином величина un є
середньою для всього конуса. Для визначен-
ня мiсцевої величини слiд використовувати
вiдповiдний елемент поверхнi:
un = wf sin θ. (7.55)
Середня швидкiсть поширення, для
бiльшої частини факелу несуттєво вiдрiзняє-
ться вiд мiсцевих величин. Суттєва рiзниця
спостерiгається лише при вершинi конуса,
де iз-за сприйнятливих умов тепловiдводу
завжди є точка де un = wf .
Особливою точкою (лiнiєю) є також
нижня кромка конуса, iз-за тепловiдводу
до стiнок пальника, а також iз-за, що ця
область є запалювальною, яка стабiлiзує полум’я.
В конусi полум’я збагаченої паливом сумiшi використовується не все
паливо, тому по мiрi змiшування його з повiтрям виникає вторинне горiння.
Полум’я над пальником має чiтку поверхню горiння початкової однорiдної
сумiшi i розмиту область дифузiйного горiння (область догоряння).
7.5.2. Вимiрювання швидкостi поширення полум’я мето-
дом бомбового калориметру постiйного об’єму
У методi бомбового калориметру постiйного обсягу горюча сумiш
пiдпалюється в центрi сферичного герметичного об’єму. По мiрi поширення
полум’я зростає тиск в об’ємi, а також зростає температура продуктiв
згоряння i вихiдної горючої сумiшi iз-за адiабатичного стиснення.
Збiльшення температури викликає зростання швидкостi горiння при
просуваннi полум’я вiд центру до стiнки. У цьому методi безперервно
фiксуються положення фронту полум’я i тиск в об’ємi.
Швидкiсть горiння визначається iз виразу:
un =
(
1− R
3 − r3
3Pγr2
dp
dr
)
dr
dt
. (7.56)
де γ = cpcv — для сумiшi реагентiв,
p — тиск сумiшi в момент часу t,
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r — радiус полум’я в момент часу t,
R — радiус посудини бомбового калориметру.
7.6. Горiння в турбулентному потоцi
Рис. 7.7. Залежнiсть висоти факелу вiд
швидкостi потоку
Горiння в ламiнарному потоцi
здiйснюється в численних iнжекцiй-
них пальниках рiзних приладiв, опа-
лювальних печей, секцiйних котлiв
з малою поверхнею нагрiву та iнших
приладiв, що працюють з низьки-
ми тепловими навантаженнями. При
роботi пальникiв iз значними i ви-
сокими тепловими навантаженнями
(пальники промислових котлiв, пе-
чей, сушарок тощо) горiння, як пра-
вило, вiдбувається при турбулентно-
му русi газоповiтряної сумiшi. При
переходi ламiнарного потоку в тур-
булентний, гладкий конусний фронт
полум’я внаслiдок вихрового руху
i пульсацiї починає розмиватися i
втрачати чiтку конусну форму. При цьому спостерiгаються два характер-
нi види горiння, що вiдповiдають дрiбномасштабнiй i великомасштабнiй
турбулентностi. При дрiбномасштабнiй турбулентностi, що не перевищує
товщини зони ламiнарного горiння, конусний фронт полум’я зберiгає свою
форму i залишається гладким, хоча товщина зони горiння збiльшується.
Якщо ж масштаб турбулентностi кiлька перевищує товщину зони нормаль-
ного горiння, поверхня конусного фронту горiння стає нерiвною i хвилястою.
Це веде до збiльшення сумарної поверхнi фронту горiння i, як наслiдок, до
здатностi одночасного спалювання великих кiлькостей горючої сумiшi на
одиницю поперечного перерiзу потоку.
Перехiд вiд ламiнарного до турбулентного полум’я вiдбувається при
збiльшеннi швидкостi потоку, як показано на рис. 7.7.
Наочною iлюстрацiєю вiдносної змiни турбулентної швидкостi поши-
рення полум’я в залежностi вiд критерiю Рейнольдса є данi, наведенi на
рис. 7.8.
Крива графiка показує, що швидкiсть поширення полум’я не зале-
жить вiд швидкостi потоку при ламiнарному русi газоповiтряної сумiшi
i починає рiзко збiльшуватися при переходi до турбулентному руху. При
великомасштабнiй турбулентностi, що значно перевищує товщину зони
75
Роздiл 7. Структура ламiнарного полум’я
ламiнарного горiння, хвилювання поверхнi фронту полум’я досягає такої
величини, що вiд нього починають вiдриватися окремi невеликi частини
палючої сумiшi, що подрiбнюється наступними пульсацiями. Фронт полум’я
при цьому втрачає свою цiлiснiсть i перетворюється в систему окремих
дiлянок горiння у виглядi частинок горючої сумiшi, що згорають в потоцi.
Таким чином, при великомасштабнiй турбулентностi (створюваної як турбу-
лентним потоком, так i самим процесом горiння) поверхню фронту полум’я,
що складається з поверхнi всiх палаючих часток, збiльшується, приводячи
до рiзкого зростання швидкостi поширення полум’я. Сприяє цьому i те,
що в даному випадку може вiдбуватися не тiльки фронтове горiння, що
розповсюджується зi швидкiстю un, але i об’ємне, що виникає за рахунок
турбулентних пульсацiй розпечених продуктiв горiння в сумiш реагентiв.
Рис. 7.8. Збiльшення швидкостi поширення полум’я
сумiшi газу з повiтрям в залежностi вiд числа Re
Отже, сумарна швид-
кiсть поширення полум’я при
великомасштабнiй турбулен-
тностi визначається тим чи
iншим поєднанням елементiв
фронтового i об’ємного горi-
ння. Турбулентну швидкiсть
поширення полум’я у фрон-
товiй моделi горiння визнача-
ють наступною емпiричною
залежнiстю:
ut = un
√
1 +B
(
ω′
un
)2
,
(7.57)
де ut — швидкiсть розповсюдження полум’я в турбулентному потоцi,
un — нормальна швидкiсть поширення полум’я,
ω′ — середньоквадратична пульсацiйна швидкiсть, яка залежить вiд
швидкостi притоку,
B ≈ 1 — коефiцiєнт, який залежить вiд фiзико-хiмiчних властивостей
сумiшi.
Ця формула показує, що при вiдсутностi пульсацiї турбулентна швид-
кiсть горiння стає рiвною нормальнiй швидкостi поширення полум’я un. I
навпаки, якщо пульсацiї швидкостi значно перевищують нормальну, турбу-
лентна швидкiсть горiння слабо залежить вiд фiзико-хiмiчних властивостей
горючої сумiшi, тобто вiд un.
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При горiннi газоповiтряних сумiшей в ламiнарному потоцi стiйкою
частиною конусу полум’я є тiльки його нижня периферiйна частина, що
прилягає до кромки вогневого каналу пальника. Пояснюється це тим, що в
цьому мiсцi фронт полум’я за рахунок гальмуючої дiї стiнки каналу стає
горизонтальним. Останнє призводить до того, що на цiй дiлянцi фронту вiд-
бувається повна компенсацiя швидкостi газоповiтряного потоку швидкiстю
поширення полум’я, так як в цьому мiсцi cosϕ = 1. Рiвностi швидкостей
un = wf вiдповiдає i те, що зниження швидкостi поширення полум’я за
рахунок охолодження сумiшi стiнкою каналу супроводжується одночасним
зниженням швидкостi потоку поблизу стiнки. На всiй iншiй конуснiй дi-
лянцi фронту полум’я компенсацiя має частковий характер i здiйснюється
тiльки в напрямку, нормальному до фронту горiння. Друга складова зали-
шається нестiйкою i зносить точку займання вiд основи конуса до його
вершини. Таким чином, стабiлiзацiя конусу горiння обумовлюється наявнi-
стю постiйного джерела запалювання у виглядi кiльцевого паска, без якого
решта фронту була б знесена потоком газоповiтряної сумiшi. При перехо-
дi ламiнарного режиму руху в турбулентний, ширина запалюючого паска
починає зменшуватися, поки не стане мiзерно малою. У цьому випадку
стiйкiсть фронту горiння порушується, i полум’я починає вiдриватися вiд
кромки пальника. Навпаки, при надмiрному зниженнi форсування паль-
ника, швидкiсть поширення полум’я в кiльцевiй пристiннiй областi може
перевищувати швидкiсть потоку, i полум’я починає втягуватися всередину
сместителя пальника. Перший випадок отримав назву вiдриву полум’я, а
другий — проскоку, або зворотного удару полум’я.
Контрольнi запитання
1. Чому в зонi прогрiву можна не враховувати хiмiчну реакцiю?
2. Оцiнiть товщину зони хiмiчної реакцiї полум’я.
3. Чому швидкiсть полум’я, яке поширюється по нерухомому газу, нази-
вається нормальною та ламiнарною?
4. Чи є ламiнарна швидкiсть горiння фiзико-хiмiчною характеристикою
сумiшi, або її значення залежить також вiд конструкцiї пальника?
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Зазвичай, горюча сумiш газiв, в якiй можливе поширення хвилi реакцiї
горiння, перебуває поза межами самозаймання. Для того щоб iнiцiювати
процес, необхiдне стороннє джерело теплової енергiї. Це i називається ви-
мушеним займанням, або запалюванням. Запалювання може бути здiйснено
рiзними способами:
• розжареним тiлом,
• гарячим газом,
• електричною iскрою або дугою,
• ударної хвилею,
• iнiцiювання реакцiї за рахунок каталiтичної дiї речовин, тощо.
Дослiдження процесiв запалювання дозволило встановити, що займа-
ння залежить вiд ряду особливостей
• джерела займання,
• сумiшi.
Для запалювання нагрiтим тiлом важлива температура тiла, його
розмiри, вiдносний рух, каталiтичнi ефекти, що залежать вiд матерiалу
тiла, тощо. При iскровому запалюваннi визначальним є потужнiсть iскри,
розмiри iскрового промiжку, розмiри, форма i матерiал електродiв, характер
розряду, рух газiв тощо.
Що ж стосується характеристики сумiшi, то визначальними є її
• склад,
• тиск,
• i температура.
Кожнiй сумiшi властива певна область концентрацiй, в якiй джерело
пiдпалювання може iнiцiювати процес займання. Межi цiєї областi називаю-
ться межами займання. Нижня межа займання вiдповiдає сумiшi збiдненої
паливом, верхня межа займання — збагачена паливом (рис. 8.1).
При збiльшеннi потужностi джерела, що iнiцiює займання в посудинах
достатньо великих розмiрiв межi займання прямують до певних значень
концентрацiй, за межами яких сумiш неможливо запалити нiяким джере-
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Рис. 8.1. Схематичний графiк критичної кривої займання
лом — це критичнi межi займання , по сутi концентрацiйнi межi поширення
полум’я. Вони не залежать вiд характеристик анi джерела займання, анi по-
судини, в якiй знаходиться сумiш, i їх можна розглядати як фiзико-хiмiчну
характеристику сумiшi. Для заданого палива i окислювача вони залежать
лише вiд фiзичних умов — тиску i температури.
Для кожної бiкомпонентної сумiшi при заданих умовах iснує така
мiнiмальна енергiя, яка нездатна запалити сумiш навiть оптимальних для
займання концентрацiй (мiнiмум на рис. 8.1).
Явище запалювання має багато спiльного з процесами самозаймання,
оскiльки в обох випадках вирiшальну роль, як правило, вiдiграють екзо-
термiчнi хiмiчнi реакцiї; однак запалювання, процес складнiший, оскiльки
вимагає додаткового пiдведення енергiї вiд стороннього джерела. З iншого
боку, роль запалювання зводиться до створення в сумiшi стiйкого фронту
горiння, здатного поширюватись в сумiшi без пiдтримки ззовнi, а, отже,
воно може розглядатися з позицiй теорiї поширення полум’я. Саме тому в
якостi критерiю запалювання i приймається факт поширення полум’я вiд
мiсцевого осередку на весь об’єм.
8.1. Якiсна теорiя запалювання нагрiтим тiлом
Якiсно механiзм запалювання вiд нагрiтого тiла можна уявити насту-
пним чином. Нехай нагрiте тiло має температуру T1. У iнертному середо-
вищi, що межує з цим тiлом, розподiл температури має вигляд експонен-
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цiально спадаючої кривої (крива T1A1 на рис. 8.2). Якщо ж сумiш здатна
до екзотермiчної реакцiї, то температурна крива за рахунок додаткового
тепла реакцiї пройде трохи вище (крива T1A′1 на рис. 8.2). Якщо пiдвищити
температуру тiла до T2, то у iнертному середовищi розподiл температури
буде знову подiбним до кривої T1A1, але градiєнт температури ∂T∂x буде
трохи бiльшим бiльшим градiєнтом (крива T2A2 на рис. 8.2). Однак, в
реакцiйно-здатному середовищi, внаслiдок того що видiлення з пiдвище-
нням температури зростає i швидкiсть реакцiї згiдно закону Арренiуса,
крива буде не такою крутою, тобто градiєнт температури ∂T∂x буде трохи
меншим.
Рис. 8.2. Розподiл температури поблизу
нагрiтого тiла
Зрозумiло, що пiдвищенням
температури можна домогтися того,
щоб падiння температури поблизу
джерела не вiдбувалося, тобто тобто
градiєнт температури ∂T∂x = 0 (крива
T2A
′
2 на рис. 8.2).
Якщо температуру T тiла
пiдвищити ще, то температура
реакцiйно-здатного середовища буде
зростати по мiру вiддалення вiд тiла.
Це i є процес займання. Температу-
ра нагрiтого тiла в другому випад-
кiв є критичною температурою запа-
лювання, аналогiчною по фiзичному
змiсту температурi самозаймання.
На пiдставi таких мiркувань
Я. Б. Зельдович запропонував гра-
ничну критичну умову займання:
∂T
∂x
∣∣∣∣
x=0
= 0. (8.1)
Така умова (рiвнiсть нулю гра-
дiєнта температур у поблизу поверхнi нагрiтого тiла) означає, що при-
пиняється тепловий потiк вiд стiнки в сумiш, а, отже, в подальшому
визначальними стануть лише умови в шарi сумiшi газу, що прилягає до
джерела запалювання. При такiй умовi, джерело займання втрачає головну
роль.
При запаленнi нагрiтим тiлом температура його поверхнi може й пере-
вищувати температуру самозаймання, однак запалювання не вiдбудеться.
Справа в тому, що поблизу поверхнi температура швидко падає, а концен-
трацiя пального зменшується. Баланс теплоти при цьому менш сприятливий,
нiж при самозайманнi. Гранична критична температура запалювання вияв-
80
8.2. Кiлькiсна теорiя запалювання нагрiтим тiлом
ляється вищою температури самозаймання. Ця рiзниця тим бiльша, чим
менший розмiр джерела запалювання (нагрiтого тiла).
8.2. Кiлькiсна теорiя запалювання нагрiтим тiлом
Розглянемо газ, який знаходиться в посудинi з нескiнченними пло-
скими паралельними стiнками, одна з яких нагрiта до певної температури
Tw, а iнша пiдтримується при температурi T0. Якщо температура нижче
критичної, то в посудинi встановиться стацiонарний розподiл температур.
Граничний стацiонарний випадок є межею запалювання i визначається
(8.1).
Оскiльки реакцiя дуже швидко падає зi зниженням температури (закон
Аренiуса), реакцiя йде в основному в дуже тонкому шарi δ поблизу стiнки,
а при X > δ градiєнт температур не буде значно вiдрiзнятись вiд градiєнту
в iнертному середовищi. Тому можна наближено покласти:
∂T
∂x
∣∣∣∣
x>δ
≈ Ts − T0
d
,
де d – вiдстань мiж стiнками.
З закону Фур’є, потiк теплоти до холодної стiнки:
q1 = λ
Tw − T0
d
.
Якщо знехтувати змiною концентрацiї (не враховувати дифузiйнi про-
цеси), то змiна температури поблизу стiнки вiдбувається згiдно рiвнянню:
λ
∂2T
∂x2
+QW (T ) = 0,
де Q – тепловий ефект хiмiчної реакцiї.
Iнтегруючи останнє рiвняння з урахуванням перетворення Франка-
Каменецького (5.4) в околi температури гарячої стiнки Tw, отримаємо вираз:
∂T
∂x
=
√
2Q
λ
W (Tw)
RT 2w
E
.
Використовуючи закон Фур’є, отримаємо потiк теплоти iз зони реакцiї
q2:
q2 = λ
∂T
∂x
= λ
√
2Q
λ
W (Tw)
RT 2w
E
.
При стацiонарному процесi q1 = q2, а тому можна знайти d:
d =
√
λ
2Q
(Tw − T0)2
W (Tw)
E
RT 2w
.
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Мiркуючи аналогiчно, можна отримати спiввiдношення i для найбiльш
часто в практицi випадки запалювання газу накаленим сферичним тiлом,
радiуса R:
R =
√
λ
2Q
(Tw − T0)2
W (Tw)
E
RT 2w
.
У найбiльш загальному випадку запалювання рухомого середовища
нагрiтим тiлом вся реакцiя локалiзується, очевидно, в граничному шарi,
оскiльки саме тут температура падає вiд Tw до T0. Крiм того, реакцiя
протiкає енергiйно лише в частинi граничного шару, що прилягає до тiла.
Розпечене тiло створює в прилеглому до нього шарi газу таку температуру,
при якiй кiлькiсть тепла q2, що видiляється при реакцiї в цьому шарi
стає рiвною, або бiльшим потоку теплоти q1, який повинен вiдводитися вiд
цього шару назовнi за рахунок тепловiддачi. З цього моменту процес в
зонi реакцiї перестає залежати вiд джерела i може самостiйно iснувати i
перемiщуватися в просторi.
Контрольнi запитання
1. Якi характеристики сумiшi є визначальними для її займання?
2. Що спiльного мiж явищами самозаймання та запалюванням?
3. Яка критична умова для запалювання сумiшi?
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